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São estudados neste trabalho, três métodos para cálculo de pressão de 
vapor. 
O priméiro procedimento consiste em ajustar os parâmetros das equações 
de Antoine, de Wagner e do DIPPR, calculadas por regressão de pressões de 
vapor experimentais, utilizando o método de minimização não-linear de Mar-
quardt. Na equação de Wagner, a pressão crítica é considerada um parâmetro 
ajustável, obtendo seus valores para algumas substâncias, a partir de da-
dos experimentais. As pressões de vapor calculadas com cada equação são 
comparadas com valores experimentais e com valores calculados utilizando 
constantes tabeladas da literatura. Os resultados obtidos com a equação 
de Wagner devem ser tais que a um certo valor de temperatura reduzida, 
apresente um mínimo na entalpia de vaporização. A equação de Antoine 
embora não apresente esse mínimo, é muito utilizada devido à precisão dos 
resultados obtidos de pressão de vapor. Apesar das faixas de temperatura 
reduzida terem sido definidas utilizando a equação de Wagner, a equação do 
DIPPR apresenta um mínimo na entalpia de vaporização na mesma faixa 
estabelecida, para as substâncias estudadas. 
Outro método para calcular pressões de vapor, baseia-se na integração 
numérica da equação de Clausius-Clapeyron, utilizando as equações c bicas 
de Soave-Redlich-Kwong, Peng-Robinson, Van der Vfaals e relações para en-
talpia de vaporização. Neste procedimento é proposta uma relação entre t:. V 
(diferença entre os volumes das fases vapor e líquida) e pressões de vapor 
experimentais, devido à natureza c bica das equações em estudo. Para a 
entalpia de vaporização, são utilizadas as equações generalizadas de Pitzer, 
a relação do DIPPR, uma relação obtida a partir de dados de capacidades 
caloríficas de líquido e vapor, e uma relação ajustada com entalpias de va-
porização experimentais. A equação ajustada descreve o comportamento de 
entalpias de vaporização decrescente com o aumento da temperatura, inclu-
sive no ponto crítico, onde t:.Hv (T,) -+O. Os dados experimentais de entalpia 
de vaporização disponíveis estão em torno da região normal de ebulição, o 
que leva a eventuais extrapolações da equação em temperaturas elevadas, 
em especial na região crítica. A equação do DIPPR, que apresenta quatro 
constantes, específicas para cada substância, bem corno a equação ajustada, 
com duas constantes específicas, podem ser teis como forma de verificação 
da equação de Pitzer, que é uma relação generalizada. 
O terceiro método consiste na aplicação da generalização do critério de 
Maxwell proposta em 1967, para as equações de Soave-Redlich-Kwong, Peng-
Robinson e Van der Waals. Com o critério de Maxwell a região de duas fases 
não é considerada, podendo obter o comportamento PVT de uma substância 
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pura com equaçoes de estado, ajustando seus parâmetros de modo a obe-
decer esse critério. A generalização do critério de Maxwell estabelece que 
o segmento de pressão de vapor corta a isoterrna em áreas que dependem 
da energia interna e da diferença entre calores específicos das fases líquida 
e vapor, tendo assim urna descrição mais realista da região de duas fases. 
O critério generalizado consiste na introdução de um fator de correção para 
a energia livre de Helmholtz da fase líquida, o qual pode ser ajustável aos 
dados de pressões de vapor experimentais, com a vantagem de não afetar a 
equação de estado. 
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ABSTRACT 
In this work are studied and compareci three methods for vapor pressure 
calculation. The first procedure consist in to adjust the parameters of the 
Antoine, vVagner and DIPPR equations, applying the nonlinear minimization 
method of Marquardt. In the case ofWagner equation we treated the criticai 
pressure as an adjustable parameter and has obtained, from experimental 
data, it 's value for some substances. The calculated vapor pressure with 
each equation are compareci with experimental data and other theoretical 
determined values from the current literature. The Wagner equation results 
presents a minimum of vaporization enthalpy at a certain value of the reduced 
temperature. The Antoine equation do not presents this minimum value, but 
it is used very often because of it's accuracy. In spite of the temperature range 
was defined using the Wagner equation, the DIPPR equation presents the 
minimum of vaporization enthalpy in the same range. 
Other method to calculate the vapor pressure is based on the numeri-
cal integration of Clausius-Clapeyron equation, using the cubic equations of 
Soave-Redlich-Kwong, Peng-Robinson, Van der Waals and relations of va-
porization enthalpy. Due the cubic nature of applied equations is proposed a 
relation between ~V (vapor volume minus liquid volume) and experimental 
vapor pressures. For the vaporization enthalpy it is used the Pitzer gen-
eralized equation, DIPPR equation, an relation obtained from the heat ca-
pacity data of liquid and vapor phases and an adjusted relation from the 
experimental data of vaporization enthalpy. The adjusted equation describe 
the comportment of vaporization enthalpy decreasing with the rising of the 
temperature, including at the critica! point where ~Hv (T,) -+ O.The avail-
able experimental data of vaporization enthalpy are in the region of normal 
boiling point leading to casual extrapolation of the equation at high tem-
peratures, specially at the critica! regíon. The DIPPR equation with four 
defined constants for each substance and the adjusted equation with two de-
fined constants can be used as a form of verification of the generalized Pitzer 
equation. 
The third method consist in the application of the generalized Maxwell 
criterium proposed in 1967, for the equations of Soave-Redlich-Kwong, Peng-
Robinson and Van der Vlaals. With the usual Maxwell criterium the two 
phases region is not considered, and one can obtain the PVT comportment 
of a pure substance with state equation adjusting it's parameter to obey 
this criterium. The generalization of Maxwell criterium establish that vapor 
pressure segment cut the isotherm in areas that depend of the internai en-
ergy and of the difference between heat capacity of liquid and vapor phases, 
describing in a more realistic way the two phases region. This generalization 
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consist in the introduction of a correction Jactar for the Helrnholtz free ener-
gy of liquid phase. This correction factor can be adjusted with experimental 
data of vapor pressure with the advantage of do not affect the state equation. 
11 
NOMENCLATURA 
A - energia livre de Helmholtz 
A - energia livre de Helmholtz molar 
A.. - energia de Helmholtz reduzida 
a - parâmetro do termo atrativo das EEC 
b - parâmetro do termo repulsivo das EEC 
cpL - capacidade calorífica da fase líquida 
cp:f - capacidade calorífica de vapor ideal 
cp v - capacidade calorífica da fase vapor 
c1 a c5 - constantes da equação de cpL 
G - energia livre de Gibbs molar 
Gv -energia de Gibbs molar da fase vapor 
GL - energia de Gibbs molar da fase líquida 
H- entalpia 
h 1 a h4 - constantes da equação do DIPPR para D.Hv 
k 1 a k5 - constantes da equação de cp:f 
n- n mero de moles 
P- pressão 
P c - pressão crítica 
P wlc- pressão de vapor calculada 
p exp - pressão de vapor experimental 
P r - pressão reduzida 
P sat - pressão de vapor saturado 
R - constante dos gases ideais 
S- entropia 
T - temperatura 
T b - temperatura normal de ebulição 
Tbr - temperatura normal de ebulição reduzida 
Te - temperatura crítica 
Tr - temperatura reduzida 
U - energia interna molar 
V - volume molar 
Vc - volume crítico 
VDL - volume líquido da equação do DIPPR 
VD~ - VDL reduzido 
VGL- volume líquido da equação de Gunn-Yamada 
VL - volume molar de líquido saturado 
vv - volume molar de vapor saturado 
vy - volume reduzido da fase vapor 
v~ - volume reduzido da fase líquida 
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V~- parâmetro da equação de Gunn-Yamada 
Vsc - volume de escala 
V0_6 -volume molar de líquido a Tr = 0.6. 
w - fator acêntrico 
Z - fator de compressibilidade 
Zc - fator de compressibilidade crítico 
SÍMBOLOS GREGOS 
a - função do fator acêntrico das EEC 
a, - parâmetro de Riedel 
8- parâmetro da equação de Gunn-Yamada 
D. - desvio relativo médio 
D. - desvio de Pcalc com desvio experimental 
D. (T) - parâmetro de correção da energia livre de Helmholtz no critério 
de Maxwell generalizado 
D.Hv - entalpia de vaporização 
D.r (Tr) - parâmetro D. (T) na forma adimensional 
Ep- desvio experimental de pressão de vapor 
Er - desvio experimental de temperatura 
<P - coeficiente de fugacidade 
I' - potencial químico 
1-'~ - potencial químico para a fase líquida em função das propriedades 
reduzidas 
1-'Y - potencial químico para a fase vapor em função das propriedades 
reduzidas 
pL - densidade líquida 
a-P - desvio padrão 
a-p,i - desvio em cada ponto 
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INTRODUÇÃO 
O cálculo de equilíbrio de fases tem gTande interesse na engenharia em 
processos de separação e purificação. 
As equações de estado são muito utilizadas porque uma nica equação 
pode representar simultaneamente as duas fases com facilidade de uso e boa 
reprodução de resultados experimentais para sistemas contendo compostos 
apoiares ou fracamente polares. A aplicação dessas equações para compostos 
polares ainda é limitado e vários estudos tem sido feitos para esse propósi-
to. Neste caso, aconselham-se a utilização de coeficientes de atividade e de 
fugacidade para a predição das propriedades dessas susbtâncias. 
Dentre essas equações, destaca-se a equação de Van der Waals. Por ser 
a primeira equação a descrever o equilíbrio líquido-vapor, é de gTande in-
teresse histórico, apesar de obter resultados de baixa precisão. Em termos 
qualitativos, essa equaç ão descreve corretamente o comportamento PVT de 
substâncias a pressões baixas e moderada, e deu origem a outras equações que 
surgiram, com modificações no termo atrativo da equação de Van der Waals. 
Os parâmetros da equação de Van der Waals são calculados em condições 
críticas, que é uma região distante da região desejada. Outros autores pro-
puseram tornar o termo atrativo da equação dependente da temperatura, 
surgindo diversas modificações, tais como, as equações de Soave-Redilch-
Kwong, Peng-Robinson, entre outras. Essas duas equações destacam-se por 
apresentarem resultados bastante satisfatórios no cálculo de pressões de vapor 
e na predição de volumes das fases. Para essas equações, existem propostas 
de outros autores da modificação do parâmetro a do termo atrativo, com 
vista a melhorar os resultados. 
Existem também diversas outras equações com gTande aplicação no cál-
culo de pressões de vapor e com boa reprodução de dados experimentais. 
Essas equações, aqui denominadas de Equações de Ajuste, compreendem as 
equações de Antoine, de Wagner e do banco de dados do DIPPR, assim 
chamadas por apresentarem parâmetros ajustáveis por regTessão de dados de 
pressões de vapor experimentais. 
Ambrose observou que o comportamento de In (Pv) vs. 1/T tem a forma 
de um S, primeiro verificada para os n-alcanos, mas depois válida para as 
demais substâncias. A equação de Antoine não descreve esse comportamento, 
mas devido à simplicidade e por apresentar bons resultados de pressões de 
vapor, é de gTande utilização. A equação de Wagner e do DIPPR descrevem 
esse comportamento. 
Waring em 1954, observou que calculando entalpias de vaporização através 
da equação de Clausius-Clapeyron, utilizando a equação de Wagner, obtém-
se um mínimo a um certo valor de temperatura reduzida, e Ambrose em 1978, 
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verificou que esse valor de temperatura reduzida pode ser definido em função 
da temperatura de ebulição para várias substâncias. Observou que substân-
cias com temperatura de ebulição abaixo de 50 K não apresentam mínimo 
e que para álcoois esse mínimo ocorre a uma temperatura próxima da críti-
ca. Utilizando a equação do DIPPR, verifica-se que essa equação também 
consegue descrever esse comportamento de entalpias de vaporização, para as 
mesmas faixas de temperatura reduzida definidas utilizando a equação de 
Wagner. 
A equação de Wagner destaca-se das demais por apresentar a pressão 
crítica como uma constante ajustável, tendo em vista que valores experi-
mentais de pressão crítica são geralmente de menor precisão que valores de 
temperatura crítica; ajustando um valor a dados experimentais e utilizando 
na equação, permite obter resultados significativamente melhores. 
O cálculo de pressões de vapor com a equação de Clausius-Ciapeyron 
também é utilizado, com a equação tanto na forma derivada ou integrando-a, 
utilizando relações para volumes das fases e entalpias de vaporização. A uti-
lização das relações c bicas neste procedimento envolve alguns ajuste devido 
à natureza c bica dessas equações, podendo obter relações a partir de dados 
experimentais. Para a entalpia de vaporização existem diversas relações, tais 
como a relação de Pitzer, do DIPPR, equação de Chen, entre outras. Relações 
de entalpia também podem ser obtidas por ajuste, caso tenha disponibilidade 
de dados experimentais de entalpia de vaporização. A equação de Pitzer é 
uma correlação generalizada, válida na faixa de 0.6 < Tr ::; 1.0, proposta ini-
cialmente para moléculas pequenas e apoiares, e posteriormente válida para 
outras substâncias. A equação do DIPPR, com quatro parâmetros definidos 
para cada substâncias, pode ser til como forma de verificação da equação 
de Pitzer, comparando os resultados obtidos com ambas. 
Em 1967, G. D. Kahl, propôs uma generalização do critério de Maxwell, 
que consiste em considerar a diferença de calores específicos das fases líquida 
e vapor e a energia interna. No critério de Maxwell, a região de duas fases 
não é considerada e o segmento de pressão de vapor corta uma isoterma em 
áreas iguais, resultando em c{; = cr Nitsche, em 1992, utilizando a proposta 
de Kahl e partindo do cálculo dos potencias químicos das fases, observou 
que a diferença entre os calores específicos das fases, não representa um valor 
insignificante. 
Na regra de Maxwell, a utilização de equações de estado para descrever o 
comportamento PVT de urna substância pura, é feita ajustando parâmetros 
dessas equações de modo a obedecer a regra de Maxwell das áreas iguais. 
A generalização desse critério consiste na introdução de um parâmetro para 
corrigir a energia de Helrnholtz da fase líquida de forma que se obtém uma 
descrição mais realista da região de duas fases. Uma grande vantagem deste 
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método vem do fato que esse parâmetro introduzido pode ser ajustável a 
dados experimentais, e não faz parte da equação, ou seja, a equação de 
estado não é alterada. 
Neste trabalho, serão estudadas as equações de ajuste, propondo novas 
constantes para essas equações, o procedimento de cálculo de pressões de va-
por integrando a equação de Clausius-Clapeyron com o auxílio das equações 
c bicas de Soave-Redlich-Kwong, Peng-Robinson e Van der Waals, e das re-
lações de entalpia de vaporização de Pitzer, do DIPPR, uma relação obtida 
com dados de capacidades caloríficas das fases e uma equação ajustada a 
entalpias de vaporização experimentais. O critério de Maxwell generalizado 
será avaliado utilizando as três equações c bicas citadas. 
O presente trabalho tem por fim, o objetivo maior que consiste na apli-
cação dos três procedimentos em predição de dados de pressão de vapor ou 
ainda extrapolação de dados medidos em torno da pressão atmosférica para 




São conhecidos vários métodos e equações para cálculo de equilíbrio en-
tre os estados líquido e vapor. Um dos métodos, baseia-se na utilização de 
equações de estado, que são relações Pressão-Volume-Temperatura (PVT). 
As equações de estado têm grande aplicação em processos de engenharia en-
volvendo equilíbrio dos estados líquido e vapor, porque uma nica equação 
pode ser utilizada para representar simultaneamente as duas fases, com fa-
cilidade de uso e resultados satisfatórios no cálculo de pressões de vapor para 
compostos apoiares e fracamente polares. A utilização das equações de es-
tado para substâncias polares ainda é limitado, mas vários estudos têm sido 
feitos para aplicar as equações de estado para essas substâncias. Neste ca-
so, é aconselhável a utilização de coeficientes de atividade e fugacidade para 
predição de propriedades desses compostos[l]. 
No caso de misturas, a utilização de equações de estado1 requer regras 
de mistura, ou seja, expressões para conectar os parâmetros da mistura aos 
parâmetros dos componentes puros e composição da mistura[2]. Aplican-
do essas regras, Soave[3], observou resultados aceitáveis para misturas de 
compostos apoiares, com exceção do dióxido de carbono (C02) e sulfeto de 
hidrogênio (H28). No entanto, na presença de compostos polares e das ex-
ceções acima, foram observados desvios grandes no cálculo de pressões de 
vapor. Para essas misturas, é necessária a introdução de um termo de cor-
reção empírico, determinado a partir de dados experimentais, denominado 
de pardmetro de interação binária, que é normalmente independente da tem-
peratura. O n mero desses parâmetros a serem introduzidos, depende da 
quantidade de binários presente na mistura, que pode ser calculado da forma 
n(n -1)/2, sendo no n mero de componentes presente na mistura[3]. Essa 
implementação apresentou bons resultados no cálculo de pressões de vapor 
10 estudo das equações de estado para misturas não é o objetivo deste trabalho, será 
dada apenas uma pequena introdução às suas aplicações. 
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para sistemas polares, mas quando aplicada a sistemas rnulticornponentes, 
os resultados não foram satisfatórios; e para sistemas fortemente polares, é 
necessária uma extensão maior das regras descritas[2], que não serão comen-
tadas no presente trabalho. Em processos industriais, quando se tem urna 
mistura de hidrocarbonetos leves ou de compostos apoiares, obtém-se bons 
resultados considerando os parâmetros de interação binária iguais a zero[4]. 
Segundo Martin[5], o emprego de equações de estado na predição de pro-
priedades de equilíbrio líquido e vapor de substâncias puras, devem satisfazer 
certas condições, corno por exemplo: as derivadas primeira e segunda de um 
diagrama P vs. V (Fig.l.l) no ponto crítico devem ser nulas, porque o pon-
to crítico é um ponto de inclinação horizontal e de inflexão. A partir dessa 
condição, pode-se calcular os parâmetros das Equações de Estado C bicas 
(EEC), uma vez que a forma das isoterrnas experimentais (Fig.1.2) não é 
c bica (Fig.1.3), e essas equações são amplamente utilizadas no cálculo de 
equilíbrio de fases, por apresentarem resultados de pressões de vapor próxi-
mos aos valores experimentais e por darem origem a expressões para entalpia, 
entropia e coeficientes de fugacidade[6]. 
p 
,,J __ F o 






Figura 1.1: Diagrama PV para substância pura[7]. 
Para relações PVT explícitas em P , a equação geral para o cálculo de 
coeficiente de fugacidade (<I>) [8] é 
ln <I> = Z - 1 - ln Z - - P - - dV 1 1v ( RT) 
RT co V 
onde Z é o fator de compressibilidade, que pode ser calculado pelas equações 
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de estado para as fases líquida e vapor. Para a entropia, a equação 
S- so = lv [(BP) - R] dV + Rln ~ 
00 ãT v v vo 
foi obtida partindo da variação da energia de Helmholtz (A) com o volume 
(V) . E para a entalpia, tem-se a equação 
onde os termos com expoente (o), correspondem ao estado de gás ideal, a 
uma pressão de referência P 0 , tendo então um estado de referência a uma 
temperatura Te pressão P 0 [8]. 
Segundo a ref.[9], a região de cálculo dos coeficientes de fugacidade deve 
ser acima da temperatura de fusão, caso contrário, são encontrados para 1> 
valores maiores que a unidade, o que não apresenta significado físico em se 
tratando de substâncias puras, as quais tem 1> sempre menor que 1. 
V' v 
Figura 1.2: Isoterma de um fluido real a baixa temperatura[lO]. 
1.1 Equações de Estado Cúbicas (EEC) 
A primeira EEC foi proposta em 1873 por Van der Waals, representando 
simultaneamente as fases líquida e vapor na forma 
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Figura 1.3: Isoterma de uma EEC a baixa temperatura[ lO]. 
RI' a 
P=----
V-b V 2 
onde: 
R --+ constante dos gases ideais 
T -+ temperatura 
V-+ volume molar 
P-+ pressão 
(1.1) 
Segundo o critério de estabilidade termodinâmico, que estabelece que 
(~~~t" =o 




Sendo que na eq.(1.1), o termo (}:_b expressa o efeito de repulsão entre as 
moléculas, onde b é uma correção para o volume ocupado pelas moléculas e 
o termo va 2 representa forças atrativas entre as moléculas. 
Qualitativamente, a eq.(1.1), apresenta uma descrição correta do compor-
tamento PVT de substâncias nos estados líquido e vapor, a pressões baixas 
e moderadas[2]. No entanto, a eq.(1.1) não apresenta bons resultados no 
cálculo de equilíbrio líquido e vapor, porque os parâmetros da equação são 
calculados nas condições críticas,((1.2) e (1.3)), que é uma região distante da 
região desejada[7]. 
A equação proposta por Van der Waals, eq.(1.1), apesar de não ser muito 
precisa, é de grande interesse histórico, por ser a primeira equaçiio capaz de 
predizer a transição entre os estados líquido e vapor, servindo de base para 
originar outras equações[lO]. 
Com uma modificação no termo atrativo da eq.(1.1), tem-se a equação 
proposta por Redlich-Kwong em 1949 
onde 
P = RT _ a(T) 
V- b V(V + b)T os 
RT2.5 
a =a('-="~ . Pc 
b= RT" 
sendo a0 = 0.42748 , o valor de a no ponto crítico, e b0 = 0.08664[11]. 
(1.4) 
A eq.(l.4) foi aceita apresentando melhores resultados que a eq.(1.1). 
Esta equação satisfaz nas regiões de baixa e alta densidade. Neste caso, o 
parâmetro a é dependente da temperatura, o que aumenta a precisão nos 
cálculos de pressão de vapor[l J. 
Apesar da eq. (1.4) apresentar bons resultados, esses ainda não eram muito 
precisos, mas serviu de ponto de partida para outros autores desenvolverem 
novas equações, geralmente com modificações na dependência da temperatura 
do termo atrativo, de forma a reproduzir pressões de vapor experimentais. 
Anderko[1], citou em seu trabalho, alguns autores, entre eles, Tsonopoulos 
e Prausnitz (1969), Wichterle (1978), Abbott (1979) e Wilson (1964), que 
trabalharam no ajuste dos parâmetros das equações de estado, especialmente 
na dependência do parâmetro a com a temperatura, para reproduzir dados 
de pressões de vapor próximos aos experimentais. Wilson (1964), propôs a 
seguinte forma para o parâmetro a, dependente da temperatura 
(1.5) 
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sendo a, o valor de a no ponto crítico e Tr = f, a temperatura reduzida. 
Soave[3], em 1972 propôs outra forma que teve grande sucesso devido à 
simplicidade e precisão dos resultados, o que originou a equação de Soave-
Redlich-K wong 
onde 
p = RT _ a (T, w) 
V- b V(V +b) 
a=[l+(l Tr05)f(w)] 2 
f (w) = 0.480 + l.574w- 0.176w2 
sendo w o fator acêntrico, específico para cada substância e 





Soave obteve as relações (1.6) e (L 7), forçando a equação a reproduzir 
dados de pressão de vapor para substâncias apoiares a temperatura reduzida, 
T~ = 0.7[1]. 
Com isso, outros autores propuseram novas formas dos parâmetros da 
equação de Soave para melhor representar os dados a baixa temperatura re-
duzida. No entanto, nas faixas de temperatura reduzida elevada, a eq.(1.6) 
não demonstrou ser muito eficiente, e alguns autores propuseram novas for-
mas para melhor representação dos dados nessa faixa, modificando o termo 
dependente da temperatura[!]. 
No trabalho de Tsonopoulos e Heidman[l2], são apresentadas propostas 
de outros autores para a dependência de f (w) com w na equação de Soave, 
tal como a equação de Graboski e Daubert(1978), que foi proposta mediante 
análise de dados de hidrocarbonetos, e tem a forma 
f (w) = 0.48508 + 1.5517lw- 0.15613w2 
que apresentou melhores resultados para Tr 2: 0.5. 
Tanto a equação de Soave, quanto a de Graboski e Daubert apresentam 
um máximo na faixa de 4 < w < 5. Em 1979, Soave propôs outra equação 
em função do fator acêntrico e que não apresenta máximo: 
f (w) = 0.47979 + 1.576w- 0.1925w2 + 0.025w3 
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Kabadi e Danner(1985)[12], propuseram uma nova equação de a para a 
água, que reduz o erro de cálculo de pressão de vapor de 5 % para 0.5 % : 
Peng e Robinson[13], em (1976), baseando-se na avaliação de que o valor 
do fator de compressibilidade crítico ( Zc), para a maioria das substâncias 
está na faixa de 0.27 a 0.29, propuseram uma equação reduzindo o fator de 
compressibilidade crítico (Zc) da eq.(1.4) que é de 0.333, para 0.307. Esta 
redução contribui para melhor predição de propriedades volumétricas usando 
equações de estado, especialmente na região crítica[13]. 
A equação de Peng e Robinson proposta é da forma 
p = RT _ a (T, w) 
V - b V (V + b) +b (V - b) (1.10) 
onde 
a= [(1+ 1- Tr0·5 ) f (w)r (1.11) 
f (w) = 0.37464 + 1.5422w- 0.26992w2 
sendo a dado pela eq.(l.8) e b definido na eq.(1.9), com ac = 0.45724 e 
bc = 0.07780[11]. 
Esta forma proposta por Peng e Robinson melhorou os cálculos de den-
sidade líquida em relação à eq.(1.6)[1]. 
A relação f ( w) da equação de Peng e Robinson apresenta um máximo 
a w = 2.86[12]. Para eliminar o máximo da equação, Peng e Robinson em 
1978, propuseram nova relação para f (w), válida para w > 0.5: 
f (w) = 0.379642 + 1.48503w 0.164423w2 + 0.016666w3 
Para a faixa de w < 0.5, o resultado encontrado é o mesmo que o da primeira 
equação proposta. 
Em 1980, Peng e Robinson recomendaram nova equação para a (T) a 
Tr 2 0.85, com a finalidade de obter melhores predições de pressão de vapor 
para a água[l2] : 
Stryjek e Vera[l4], observaram que para compostos que apresentam grandes 
valores de w, o cálculo de pressões de vapor apresenta erros grandes em toda 
a faixa de temperatura, e que esse erro aumenta consideravelmente a baixas 
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temperaturas. Com base em seus estudos, propuseram uma relação de f ( w) 
para a equação de Peng e Robinson, da forma : 
f (w) =f (wo) +f (w!) (1 + Tr)05 (0.7- Tr) 
onde 
f (wo) = 0.378893 + 1.4897153w- 0.17131848w2 + 0.0196554w3 
com f ( w1 ) sendo um parâmetro ajustável, específico para cada substância. 
Stryjek e Vera[14], apresentaram em seu trabalho, valores para f (w1) 
bem como a faixa de temperatura válida, e os valores do fator acêntrico e 
temperatura e pressão críticos para várias substâncias. Ressaltaram a im-
portância de utilizar os valores tabelados no trabalho para as propriedades 
das substâncias, quando utilizada a equação de f (w) porposta por eles. Re-
comendaram para o caso de estudos na região supercrítica (Tr 2': 1.0), fazer 
f (w) = f (wo) , ou seja, fazer f (w1) = O, para todas as substâncias, pois 
nessa região, a dependência de f ( w) com a temperatura pode ser eliminada. 
Além das equações de estado citadas, várias outras foram propostas; não 
só a dois parâmetros, algumas com modificações nos termos das equações já 
existentes, visando a redução no valor do fator de compressibilidade crítico, 
com o objetivo de melhor predição de pressões de vapor e densidades de 
líquido e vapor. 
1.2 Equações de pressão de vapor 
Existem também várias outras equações para predição de pressao de 
vapor. McGarry[15], destacou algumas equações de ajuste e predição de 
pressões ele vapor, que são ele grande interesse em projetos de engenharia 
química. Algumas dessas equações apresentam várias constantes que podem 
ser calculadas via regressão ele dados experimentais ou a partir elo ponto 
crítico. 
As equações serão divididas em equações de ajuste, das quais pressões de 
vapor são obtidas ajustando os parâmetros dessas, e em equações de predição, 
que são relações empíricas. 
1.2.1 Equações de Ajuste 
Equação de Antoine (1888)[16] 
B 




utilizada numa faixa de pressão de 1 a 200 KPa. As constantes A, B e C 
são ajustáveis e podem se encontradas tabeladas para várias substâncias( vide 
[8, 17, 18, 19]). 
A eq.(l.12) apresenta a vantagem de poder ser escrita tanto na forma 
explícita em P, eq.(l.12), como explícita em T 
B 
T= -C 
A -log Psat 
com Psat sendo a pressão de saturação. 
A equação de Antoine, eq.(1.12), foi desenvolvida a partir da equação de 
Clausius-Clapeyron. 
Equação de Wagner {1973)[20] 




A eq.(l.13) foi inicialmente usada para descrever pressões de vapor do 
argônio e nitrogênio do ponto tríplo ao ponto de temperatura crítica, e de 
acordo com o que a teoria moderna estabelece[20, 21], apresenta um valor 
. d . d d 'P T T c A • d 1n etermtna o para (lr 2 a = " . ,orno consequencia, apresenta a esvan-
tagem de não poder ser extrapolada acima da temperatura crítica (T,)[21]. 
Na equação de Wagner, eq.(1.13), as constantes a, b, c, e d são ajustáveis, 
e segundo Ambrose[22], ln P, pode também ser tratado como uma constante 
ajustável, obtendo assim um valor para a pressão crítica (P,), tendo em vista 
que valores medidos de P, são geralmente de menor precisão que os valores 
medidos de temperatura crítica (T,). 
McGarry[15], apresentou valores encontrados para as constantes de Wag-
ner, incluindo para a pressão crítica, tratada como um parâmetro ajustável, 
para várias substâncias. 
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Polinômios de Chebyshev[l5] 
Foram recomendados por Ambrose[23], para calcular pressões de vapor de 
líquido do ponto tríplo ao crítico com resultados satisfatórios. A aplicação 
deste método apresenta uma desvantagem em relação aos outros, devido ao 
elevado n mero de parâmetros utilizados, o que desprende maior tempo e 
esforço computacional para calcular pressões de vapor, além da necessidade 
de um n mero significativo de pontos experimentais de pressão de saturação 
(Psat)· 
Equação de Kirchhoff-Rankine[21] 
B 
lnP=A+T+ClnT (1.14) 
A eq.(1.14), proposta por Kirchhoff-Rankine, fornece uma definição teóri-
ca melhor que a eq.(l.12), pois foi obtida a partir da condição de que a 
entalpia de vaporização decresce linearmente com o aumento da temperatu-
ra. No entanto, em faixas de pressões médias (1 a 200 KPa), a eq.(l.12) 
apresentou resultados de pressões de vapor mais precisos que a eq.(l.14), 
mas em faixas de pressões baixas (10-3 a 1000 Pa), os resultados obtidos 
foram satisfatórios, quando relacionando os coeficientes da equação a outras 
propriedades termodinâmicas das substâncias[21]. 
Equação de Fmst e Kakwarf[21] 
B DP 
lnP A+T+ClnT+T 2 (1.15) 
Na eq.(l.15), é necessário procedimentos iterativos para calcular pressões 
de vapor, porque a pressão P está presente nos dois lados da equação. Mas, 
comparando os resultados obtidos com a eq.(l.15) com os resultados obtidos 
utilizando outras equações, o cálculo iterativo não representa um impedimen-
to para a utilização desta equação [21]. 
1.2.2 Equações de Predição 
Equação de Riedel (1954)[15] 
com 
B 






B = -36Q (1.18) 
C= 42Q +a, (1.19) 
D=-Q (1.20) 
Q = 0.0838 (3.758- a,) (1.21) 
As constantes da eq.(l.16) são função do parâmetro ac, chamado parâmetro 
de Riedel e definido da forma 
(1.22) 
Reid[8], apresenta uma nova relação para calcular o parâmetro a" no 
ponto normal de ebulição. A relação é obtida substituindo as eqs.(l.17) a 
(1.21) na eq.(l.16), na temperatura normal de ebulição (n) chegando-se a 
onde 
0.3149! (Tb.) -ln eo~~25 ) 
a c = --;::-0 .::-;08c::c3:::-8 J:::-(;;:;:n;-J;-_-;-'ln-;c( T,;';êb'-;-J-"-
( 
36 6 f n,) = -35 + Tbc + 42ln(Tb,)- Tbr 
sendo Tb, a temperatura de ebulição reduzida e Pc a pressão crítica. 
Equação de Miller (1965)[15] 
A 
lnPr = -T, [1- Tr 2 + B (3 +Tr) (1- Tr) 3] 
r 
com 







A eq.(l.25) também é conhecida como equação de Riedel-Plank-Miller. 
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Equação de Thek-Stiel (1966)[15] 
lnPr = AJ (Tr) + B [Tr CC_ 1 + 0.040 (~r -1)] (1.29) 
onde 
(1.30) 
J (Tr) = 1.14893- ~r- 0.11719Tr- 0.03174T/- 0.375lnTr (1.31) 
B = 1.042ac- 0.46284A (1.32) 
C= 5.2691 + 2.0753A- 3.1738h (1.33) 
com ac definido na eq.(l.23), h dado pela eq.(l.27) e (!:lHv)b a entalpia de 
vaporização na temperatura normal de ebulição. A eq.(L29) melhorou a esti-
mativa de pressões de vapor p11ra substâncias polares a temperaturas abaixo 
da temperatura de ebulição (Tb)· Mas, para usar a eq.(l.29), é necessário o 
conhecimento da temperatura de ebulição (Tb), da temperatura crítica (Te), 
da pressão crítica (Pc) e da entalpia de vaporização (!:lHvh· Sendo que 
(!:lHv)b normalmente é estimado a partir de correlações. Thek e Stiel tes-
taram a eq.(l.29) para cerca de 69 compostos, incluindo substâncias polares 
e apoiares, obtendo desvios médios inferiores a 1 %[8]. 
Equação de Gomez-Thodos (1977)[15] 
com 
In Pr = A + :c + DTr 7 
r 
7.0109 380900 
C= 2.4186 - h + h exp (123.21/h)) 
B= 
In ( ~) - a c ( Tb; - 1) /7 
[(1/Tb,C)- 1] +c (rb;- 1) /7 
D = ac+BC 
7 







Encontra-se no trabalho de Gomez e Thodos[24], comparações de cálculo 
de pressões de vapor entre as eqs.(l.16), (1.25) e (1.29) para 138 substâncias. 
O desvio médio obtido para a eq.(l.16) foi de 1.71% , para a eq.(l.25), o 
desvio foi de 3.39% e para a eq.(1.29), ficou em torno de 2.28%, utilizando 
o mesmo n mero de pontos. A eq.(1.25), apresentou um desvio de 1.70%, 
comparável ao da eq.(l.16), com um n mero menor de pontos. 
As eqs.(1.16), (1.25) e (1.29), foram baseadas na integração da equação 
de Clausius-Clapeyron, que é outro método de cálculo de pressões de vapor 
e entalpias de vaporização. 
1.3 Equação de Clausius-Clapeyron 
A equação de Clausius-Clapeyron é outro método de cálculo de pressões 
de vapor e entalpias de vaporização. Foi deduzida em 1834 por Clapeyron, 
a partir da equação de Gibbs-Duhem aplicada à energia livre de Gibbs para 
um sistema de um componente, e posteriormente apresentada por Clausius 
para aplicação na termodinâmica. 
Em um diagrama P vs. T (Fig.l.4), a tangente da curva de transição 
de fase, pode ser relacionada às descontinuidades em entropia e volume pela 
equação de Clausius-Clapeyron. 
3 A.--,._ Região de fluido 









Figura 1.4: Diagrama de uma substância pura no plano PT[25]. 
Partindo da equação da energia livre de Gibbs ( G)[7], 
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dG = V dP SdT + 'l_, J.Lidni (1.39) 
onde J.L é o potencial químico, definido como 
(1.40) 
sendo que J.L representa a energia livre de Gibbs molar. 
A equação de Gibbs-Duhem fornece[7] 
[L, nidJ.Li o] 
T,P 
( 1.41) 
Com a eq.(l.41), assumindo as fases a e f3 e sabendo que no equilíbrio os 




dP 5_"' - s_f3 !:;.S 
dT = V"'- Vf3 =i:;. V (1.43) 
Utilizando a equação da energia livre de Gibbs molar[7], 
G= H -TS (1.44) 
e aplicando no equilíbrio para as fases a e .B, 
H"'- TS."' = Hf3 TSf3 (1.45) 
ou 
S"' - S/3 = li"' Jif3 '* t:;.S = t:;.H 
T - T (1.46) 




que é a equação de Clapeyron. 
A equação de Clapeyron, eq.(1.47), é usada em cálculo de mudança de 
fases, na forma derivada da eq.(l.47) ou na forma integrada resolvendo a 
equaçao. 
Utilizando a equação de Clausius-Clapeyron para cálculo de equilíbrio 






onde d~T'' corresponde à tangente da curva de saturação, tlHv é a entalpia de 
vaporização e Ll V representa a diferença entre o volume do vapor saturado 
e do líquido saturado. 
A eq.(1.48) pode ser escrita em função do fator de compressibilidade (Z), 
sabendo que 
ficando a equação na forma 




Mosselman[26], apresenta uma forma de transformar a equação de Clausius-
Clapeyron em uma equação diferencial exata, utilizando um fator multiplica-
tivo (por exemplo: t>J), para ser integrada independentemente do caminho 
escolhido no plano P vs. T. 
Partindo da proposta acima e utilizando para tl V ( P, T) uma equação de 
estado e para tlHv ( P, T) uma relação como por exemplo, 
(1.51) 
proposta por Pitzer[ll], tem-se um novo método para cálculo de pressão 
de vapor, com resultados satisfatórios; mas deve-se observar que a equação 
de Clausius-Clapeyron é modificada empiricamente e outras relações são 
também utilizadas, podendo reproduzir resultados não físicos, que não são 
percebidos[26]. 
1.4 Generalização do Critério de Maxwell para 
Equações de Estado 
A regra de Maxwell da igualdade das áreas, (Fig.l.5), estabelece que, 
em um diagrama P vs. V, a linha da pressão de vapor corta a isoterma, 
separando-a em áreas iguais, na região entre os pontos de volume de vapor e 
volume de líquido, ou seja, na região de duas fases. Skogestad[27], estabeleceu 
que a região de duas fases é livre 2 , o que de fato é considerado quando são 
2 Podem ser feitas diferentes considerações sobre as variáveis termodinâmicas, assim 
como sobre as equações de estado. 
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aplicadas as EEC para o cálculo de equilíbrio líquido-vapor, conforme se 
observa nos gráficos de uma isoterma, (Fig.1.2) e no gráfico correspondente 
para a EEC, (Fig.l.3). Segundo Skogestad[27], aplicando equações de estado, 
a região de equilíbrio de fases é utilizada para armazenar as pressões de vapor. 
Assim, as equações de estado são ajustadas de modo a cumprir o critério 
de Maxwell. Equações de estado, como as eqs.(1.6), (1.10) e outras, são 
forçadas a obedecer a regra da igualdade das áreas, estabelecendo um vínculo 
para o parâmetro ajustável a, dessas equações, que depende da temperatura. 
p 
Figura 1.5: Construção da regra de Maxwell[29]. 
G. D. Kahl[28], chamou a atenção para o fato de que o critério de Maxwell 
não é único, mas sim um caso particular de um critério mais geral, que se 
aplica para várias equações de estado. 
No critério generalizado de Maxwell, a linha de pressão de vapor corta a 
isoterma em áreas diferentes, por uma quantidade que depende da energia 
interna e das diferenças entre os calores específicos do líquido e do vapor. A 
generalização do critério de Maxwell permite uma descrição mais realista de 
fluidos de duas fases, aplicando a equação de estado. 
O método de Kahl, consiste na introdução de novos parâmetros, depen-
dentes da temperatura, na equação de estado: é:, L (T) e é:, v (T), L= líquido 
e V= vapor. Os parâmetros é:, L e é:, v não alteram a equação de estado mas, 
permitindo que é:,L;<t:,v, o que está ligado ao fato de não existir requerimen-
tos de reversibilidade, esses parâmetros levam à descrição mais realista dos 
calores específicos de líquido e da entropia de vaporização de alguns metais. 
Então, a diferença básica entre o critério de Maxwell e o critério de 
Maxwell generalizado, está no relaxamento da exigência de reversibilidade. 
No critério de Maxwell, é:,L =é:, v, ou seja, o sistema é reversível, o que leva 
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à igualdade da.s áreas. 
Nos próxim.os capítulos, iremos mostrar como algumas equações de estado 
se comportam, quando aplicamos o critério generalizado. 
Nitsche[29]., com base na generalização proposta por Kahl, apresentou um 
novo procedimento para calcular equilíbrio de fases, utilizando EECs. 
A integração do volume na região instável, entre os pontos de volume de 
líquido e de va.por, é uma aproximação, utilizando EECs. Tal procedimento 
é possível quando se utilizam equações de estado com grande número de 
parâmetros. 
A proposta de Nitsche, para calcular a integral de-PdV, que corresponde 
à diferença da energia de Helmholtz [A (V, T)] entre a região de líquido e 
vapor, consiste em seguir um caminho fisicamente acessível, passando pela 
isoterma crític:a, que vai do ponto (vL,r) ao ponto (vv,r) , passando 
em torno da região instável, conforme a Fig.l.6, e que se apresenta em três 
passos: 
i: aquecimento a volume constante de (v L, r) a (v L, Te); 
ii: expansii.o isotérmica de(VL,Tc) a (vv,re) e 





Figura 1.6: Caminho para a integral da energia de Helrnholtz do ponto 
(VL, T) até o ponto (v v, T) [29]. 
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Assim, Nitsche obteve uma correção para a energia de Helrnholtz (A) da 
fase líquida, que indica quanto deve mudar a curva da energia de Helrnholtz 
verticalmente com a temperatura, para reproduzir dados de pressão de vapor 
(Fig.l.7). 
A 
A(T) = O (Maxwcll) 
Figura 1.7: Diagrama A vs. V[29]. 
Uma grande importância desse novo caminho de integração, é tornar pos-
sível calcular funções da termodinâmica clássica, como a energia de Helmholtz 
(A) e a energia de Gibbs(G), uma vez que essas funções só devem ser ma-
nipuladas em regiões fisicamente acessíveis. 
A proposta deste trabalho, tem por objetivo, avaliar alguns dos méto-
dos citados, como a proposta de Nitsche[29], que será testada para as EEC 
citadas, eqs.(l.l), (1.6) e (1.10). 
Serão feitas também estimativas dos parâmetros das eqs.(l.12) e (1.13), e 
serão comparados os desvios médios obtidos nos cálculos de pressão de vapor, 
com os desvios obtidos com os valores desses coeficientes encontrados tabela-
dos. Os desvios médios de pressão, correspondem à diferença entre a pressão 
de vapor calculada com os parâmetros ajustados e dados experimentais de 
pressão de vapor. 
A equação de Clausius-Clapeyron será trabalhada na forma integrada 
com o auxílio de EEC e correlações de entalpia de vaporização. Uma nova 
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correlação para entalpia de vaporização é proposta, em função da temperatu-
ra somente, obtida a partir de dados experimentais de b.Hv; sendo utilizada 
na equação de Clausius-Clapeyron para cáculo de pressões de vapor, cujos 
desvios obtidos em relação aos valores experimentais serão comparados quan-
do se utilizam correlações já existentes de entalpia de vaporização, tal como 
a proposta por Pitzer, eq.(l.51), entre outras. 
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Capítulo 2 
Equações de Ajuste 
Dentre as várias equações de pressão de vapor conhecidas, destacam-se 
as Equações de Predição e as Equações de Ajuste. As equações de predição, 
são aquelas cujas constantes são relações empíricas, calculadas a partir de 
valores de pressão e temperatura críticos, temperatura de ebulição, e em al-
gumas equações, da entalpia de vaporização; sendo todas essas propriedades 
constantes e específicas para cada substância. No capítulo 1, são apresen-
tadas algumas equações, denominadas de equações de predição. 
O presente capítulo se refere ao estudo das Equações de Ajuste, assim 
denominadas por apresentarem parâmetros ajustáveis, calculados a partir de 
valores experimentais de pressão de vapor e temperatura. Três equações de 
ajuste, são aqui destacadas, por serem amplamente utilizadas para cálculos de 
pressão de vapor, devido à simplicidade dessas e disponibilidade de métodos 
para calcular seus parâmetros, além de apresentarem resultados de pressões 
de vapor próximas às experimentais. Busca-se neste trabalho, encontrar a 
melhor forma de ajustar dados experimentais de pressões de vapor com a 
temperatura, utilizando técnicas de ajuste, através das seguintes equações : 
Equação de Antoine[l6], Equação de Wagner[20] e Equação do DIPPR[30]; 
por serem as mais usuais atualmente. 
Ao utilizar equações para calcular pressões de vapor, primeiro é necessário 
conhecer o comportamento de pressões de vapor com a temperatura. Para 
isto, utiliza-se a equação de C!ausius-Clapeyron (vide dedução no cap.3}, em 
sua forma derivada, 
Sabendo que 
dPsat b.Hv 
dT = Tb.V 





e, para os casos em que a vaporização ocorre em pressões baixas, podem ser 
feitas aproximações, tais como, o volume molar da fase líquida ser desprezível 
em relação ao volume molar da fase vapor, cujo comportamento admite-se 
ser ideal, chegando a : 
Vv»Ví 
o que leva a 
e, como o comportamento é considerado ideal, 
tem-se 
Substituindo na eq.(2.1), 
ou 





dT (RT2) /P 








Assumindo na eq.(2.8), a entalpia de vaporização, b..Hv, independente da 





ln Psat =- RT +C 
B 
ln (Psat) = A- T 





Pelaeq.(2.10), observa-sequeumgráficodeln(Psat) vs. ~' corresponderia 
fi . 1 t>.H a urna reta, com coe ctente angu ar -""F'· 
Fazendo um gráfico de pressões de vapor experimentais, conforme pode ser 
observado na Fig.2.1 para o benzeno, verifica-se uma forma suave em S; e se 
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comparada com o ajuste linear dos pontos experimentais, representado pela 
curva C, pode-se observar que a curva de pressão de vapor mais se distancia 
da reta na região de baixos valores de temperatura. Este fato, deve-se à 
dependência da entalpia de vaporização com a temperatura, especialmente 
na região de temperaturas menores, condição que não foi considerada para 
se chegar à eq.(2.10). Analisando um gráfico dos desvios de pressão de vapor 
calculada com a eq.(2.10), como na Fig.2.2, a visualização da forma em S 
da curva de pressão de vapor é mais nítida, sendo P' a pressão de vapor 












C - ajuste linear 
0,004 0,005 
Figura 2.1: Comportamento da pressão de vapor experimental com a tem-
peratura para o benzeno 
2.1 Equação de Antoine 
Antoine[16], partindo da eq.(2.10), propôs a equação 
B 
ln(P....,,)=A-T+C (2.12) 
onde A, B e C são constantes ajustáveis e T é a temperatura de vaporização. 
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Figura 2.2: A, água; B, 2,2,4-trimetil-pentano; C, p-xileno, D, benzeno, E, 
dietil éter; F, etano! [21]. 
A eq.(2.12) apresentou melhores resultados de pressões de vapor em com-
paração com a eq.(2.10), embora ambas não reproduzam a forma de S das 
curvas de pressão de vapor. No entanto, a equação de Antoine, eq.(2.12), 
ainda é muito utilizada devido à sua simplicidade e por poder ser escrita 
explícita tanto em pressão como em temperatura : 
T= B -C 
A -In (Psat) 
(2.13) 
As constantes da equação de Antoine podem ser encontradas tabeladas 
para um grande número de substâncias (vide por exemplo: [8, 17, 18, 19]), e 
podem ser facilmente calculadas a partir de dados experimentais de pressões 
de vapor. 
Segundo Ambrose[21], para se obter melhor ajuste no ponto normal de 
ebulição, a constante C deve estar entre O e -150 K, e observou que a equação 
de Antoine é insensível a pequenas variações do valor dessa constante. Quan-
do se utilizam compostos orgânicos, Ambrose[21] recomenda usar -43 K 
para a constante C; simplificação esta que pode ser utilizada para todos os 
compostos orgânicos. Thomson[21], propôs regras empíricas para estimar 
a constante C, e Fishtine[21], propôs regras para selecionar o valor dessa 
constante. 
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A entalpia de vaporização pode ser calculada partindo da equação de 
Clausius-Clapeyron simplificada, da forma da eq.(2.8) 
onde: 
R -+ constante dos gases ideais. 
T --+ temperatura de vaporização. 
d(""n_f/•') --+ derivada de uma equação de pressão de vapor. 
(2.14) 
Utilizando a equação de Antoine para calcular entalpia de vaporização, a 
eq.(2.14) fica, 
D.Hv=RT 2 [ B 2] (T+C) 
(2.15) 
2.1.1 Procedimento de Ajuste 
O objetivo deste trabalho consiste em ajustar as constantes da eq.(2.12), 
a partir de dados experimentais de pressão de vapor e temperatura disponíveis 
para algumas substâncias. O ajuste dos parâmetros é feito utilizando o méto-
do de minimização não-linear de Marquardt[31]. 
No ajuste, são dadas estimativas iniciais para as constantes da equação de 
Antoine, e o procedimento de ajuste é descrito no esquema dado na Fig.2.10. 
2.1.2 Resultados 
A Tab.2.1 contém os resultados encontrados dos desvios relativos médios 
de pressões de vapor para algumas substâncias analisadas, onde : 
(2.16) 
(2.17) 
b,.3 = ~ [/ Pex~ expPtab /100] (2.18) 
Sendo que Pcalc é a pressão de vapor calculada com os coeficientes ajustados, 
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Pexp é a pressão de vapor experimental, (vide Apêndice A) obtida no banco 
de dados do DIPPR[30], e Ptab corresponde à pressão de vapor calculada com 
os coeficientes tabelados obtidos na ref.[8]; com Z sendo o número de pontos 
experimentais. 
Assim, ~1 corresponde ao desvio relativo médio da pressão de vapor cal-
culada com os coeficientes ajustados, com a pressão de vapor experimental; 
~2 é o desvio entre a pressão calculada com os novos coeficientes e a pressão 
calculada utilizando valores tabelados para as constantes da equação de An-
toine, encontrados em [8]; e por ltimo, ~3 que representa o desvio entre 
a pressão de vapor experimental e a pressão calculada com os coeficientes 
tabelados em [8]. 
Na Tab.2.2, encontram-se os resultados obtidos de pressões de vapor 
(Pcalc), juntamente com os valores experimentais (Pexp) e os calculados com 
valores disponíveis para as constantes (Ptab), utilizando o dimetil éter como 
exemplo, com T1 = 131.7K, Tb = 248.3 K, T, = 400.1K. 
As entalpias de vaporização, calculadas com a eq.(2.15), são apresentadas 
na Tab.2.3, para o dimetil éter (C2H60), utilizando para as constantes, os 
valores ajustados e os tabelados, a título de comparação. 
Os gráficos das Figs.2.3 e 2.4, apresentam as curvas de pressão de vapor e 
entalpia de vaporização calculadas, auxiliando na análise do comportamento 
dessas propriedades com a temperatura. 
As constantes da equação de Antoine ajustadas para algumas substâncias, 
são apresentadas na Tab.2.4, sendo obtidas para a pressão em mmHg e a 
temperatura em K. 
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Tabela 2 1· Desvios de pressão de vapor com a equação de Antoine ..
Substância ~1(%) ~2(%) ~3(%) 
CHCb- CLOROFORMIO (15) 0.44 1.22 1.19 
CH3F- METIL FLUORETO (28) 2.20 0.73 2.20 
CH40- METANOL (18) 0.06 0.17 0.17 
C2H40 - ACETALDEIDO (19) 2.52 4.51 5.29 
C2H40 - OXIDO DE ETILENO (18) 0.55 2.24 2.31 
C2H60- DIMETIL ETER (24) 0.89 4.35 4.93 
C2H60 - ETANOL (57) 0.98 3.48 3.25 
C3H6- PROPILENO (108) 2.01 10.62 4.95 
C3H60 - ACETONA (77) 1.34 1.08 1.80 
C3Hs- PROFANO (90) 2.30 2.39 2.62 
C3HsO- n-PROPANOL (48) 1.49 1.41 1.79 
C3H9N- TRIMETILAMINA (13) 0.27 9.98 8.71 
C4H4S- TIOFENO (41) 0.69 0.61 0.58 
C4Hw- n-BUTANO (61) 1.02 2.36 2.29 
C4H11 N- DIETILAMINA (35) 0.44 0.64 0.77 
C5H5 N- PIRIDINA (46) 0.56 3.12 2.89 
C5Hw0- DIETIL CETONA (14) 2.20 2.19 1.51 
C6Hs -BENZENO (88) 3.96 7.75 9.08 
C6Hs0 - FENOL (68) 1.98 1.21 2.27 
C6 H7 N- ANILINA (30) 0.72 0.19 0.72 
C6H12 - CICLOHEXANO (93) 1.81 1.90 2.20 
C6H14- 2,3 DIMETIL BUTANO (14) 0.53 0.94 0.82 
C1H60 - BENZALDEÍDO (10) 0.73 4.05 3.29 
C7 H8 - TOLUENO (45) 0.77 0.97 0.90 
C8Hw - ETIL BENZENO (58) 0.60 1.20 0.98 
C9H20 - n-NONANO (38) 0.19 0.37 0.29 
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Tabela 2.2: Pressões de vapor para o dimetil éter com a equação de Antoine 
Pexp[KPa] Pcalc [KPa] Ptab [KPa] T [K] 
1.1759 1.1678 1.1895 178.20 
1.8398 1.8607 1.8811 183.40 
4.6836 4.7179 4.7198 194.92 
8.1206 8.1355 8.1120 202.48 
16.3150 16.2524 16.1863 213.11 
21.9100 21.7793 21.7021 218.00 
29.5590 29.3295 29.2593 223.24 
49.8100 49.3525 49.4091 233.12 
76.2060 75.5205 75.9360 241.96 
100.850 100.054 100.966 248.23 
255.340 265.905 272.910 273.15 
362.740 364.222 376.417 282.40 
464.070 463.253 481.543 289.95 
613.020 599.473 627.316 298.55 
758.920 754.313 794.387 306.70 
1044.70 1048.86 1115.47 319.28 
1328.40 1333.37 1428.95 329.17 
1616.10 1624.83 1752.87 337.83 
2243.30 2251.46 2457.15 353.25 
2715.50 2745.74 3018.93 363.40 
3217.10 3239.54 3584.78 372.35 
3933.40 3949.63 4405.48 383.72 
4398.50 4381.13 4907.74 389.97 
5268.90 5140.98 5798.01 400.05 
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Tabela 2.3 E 1 · d nta p1as e vaponzaçao para o d' tmetl eter com a eq. deAntoine 
(AHv),.h [KJ/Kmol] (AHv) "'' [KJ/Kmol] Tr 
24021.3 24453.9 0.445 
23877.4 24227.9 0.458 
23589.8 23779.5 0.487 
23421.3 23518.9 0.506 
23207.2 23190.0 0.533 
23116.7 23051.6 0.545 
23024.6 22911.3 0.558 
22863.5 22666.9 0.583 
22731.9 22468.2 0.605 
22644.8 22337.2 0.620 
22342.1 21885.2 0.683 
22244.7 21740.7 0.706 
22170.2 21630.5 0.725 
22090.4 21512.8 0.746 
22019.3 21408.1 0.767 
21917.2 21258.3 0.798 
21842.8 21149.6 0.823 
21781.6 21060.3 0.844 
21680.5 20913.3 0.883 
21619.1 20824.2 0.908 
21567.8 20750.0 0.931 
21506.4 20661.3 0.959 
21474.3 20615.0 0.975 
21424.8 20543.6 1.000 
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Tabela 2 4· Constantes ajustadas da equação de Antoine ..
Substância A B c 
CHCb - CLOROFORMIO 16.1668 2764.32 -44.1571 
CH3 F - METIL FLUORETO 16.5183 1762.64 -16.4993 
CH40- METANOL 18.6367 3662.31 -32.5547 
C2H40- ACETALDEÍDO 17.0006 2998.24 -5.38103 
C2H40- OXIDO DE ETILENO 15.8572 2194.07 -45.9171 
C2Hs0 - DIMETIL ETER 16.3489 2170.40 -25.1262 
C2HsO - ETANOL 18.3396 3506.69 -51.9962 
CaHs - PROPILENO 16.1901 1998.10 -17.1090 
C3Hs0 - ACETONA 16.7460 2981.84 -34.4797 
C3Hs- PROFANO 15.8537 1916.75 -22.8508 
C3H80- n-PROPANOL 17.4423 3125.20 -81.2493 
C3 H9 N- TRIMETILAMINA 15.8359 2224.21 -34.4025 
C4H4S - TIOFENO 16.1357 2923.84 -49.5975 
C4H10 - n-BUTANO 16.0284 2317.75 -25.8963 
C4H11N - DIETILAMINA 16.2133 2691.70 -47.8628 
C5H5N - PIRIDINA 16.5875 3427.72 -44.2235 
C5H100 - DIETIL CETONA 17.1582 3724.22 -21.4458 
C6 H6 -BENZENO 15.2290 2317.09 -82.9518 
C6H60 - FENOL 16.3828 3463.87 -99.8581 
C6H7N- ANILINA 16.6615 3854.07 -73.1204 
CsH12 - CICLOHEXANO 15.6608 2686.85 -56.0775 
C6H!4 - 2,3 DIMETIL BUTANO 16.0396 2807.50 -32.7410 
C7H60 - BENZALDEIDO 16.7249 4013.70 -54.6003 
C7Hs - TOLUENO 16.2316 3223.47 -47.9366 
C8H10 - ETIL BENZENO 16.2448 3427.27 -52.8976 























Figura 2.3: Comportamento das pressões de vapor com a temperatura para 
o dim. éter com a eq. de Antoine 
2.1.3 Análise dos Resultados 
Conforme pode ser observado pela Tab.2.1, as pressões calculadas com 
as constantes ajustadas, apresentaram menores desvios relativos médios ( é:q) 
para a maioria das substâncias analisadas, apesar de não serem significativa-
mente menores, salvo algumas exceções como o propileno, a trimetilamina, 
o benzeno, entre outras, que obtiveram pressões de vapor calculadas, mais 
próximas às experimentais, ou seja, menores desvios em relação aos valores 
experimentais, se comparados com os desvios entre a pressão calculada com 
os coeficientes tabelados, e o desvio entre essa pressão e a experimental. 
A Tab.2.2, permite a visualização em cada ponto de temperatura, para o 
dimetil éter, e o gráfico da Fig.2.3, confirma o comportamento da pressão de 
vapor calculada com a temperatura, mais próximo dos pontos experimentais, 
especialmente na região de maiores valores de temperaturas. 
Como se observa pela Tab.2.3 e Fig.2.4, a qualidade dos ajustes leva a 
discrepâncias pouco consideráveis entre os valores calculados de entalpias de 
vaporização utilizando as diferentes constantes A, B e C testadas. É impor-
tante observar que apesar da discrepância entre os valores encontrados para 
as entalpias de vaporização (vide Tab.2.3), ambas apresentam comportamen-
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Figura 2.4: Entalpias de vaporização do dim. éter com a eq. de Antoine 
2.2 Equação de Wagner 
A equação de Wagner para calcular pressões de vapor, foi proposta ini-
cialmente a partir de pressões de vapor experimentais do nitrogênio e argônio. 
O objetivo de Wagner em seu trabalho[20], era propor uma equação 
para calcular pressões de vapor próximas às experimentais, especialmente 
na região crítica, onde ocorrem os maiores desvios de pressões de vapor cal-
culadas. 
De acordo com a teoria moderna[20, 21], equações de pressão de vapor 
apresentam um valor indeterminado para (~~) no ponto crítico. 
E, segundo o critério de Plank, (~~) = O, sendo a o parâmetro de 
To 
Riedel definido por[20] : 
a= T (dP) 
P dT 
Partindo de dados experimentais do nitrogênio e do argônio, e analisando 
equações de pressão de vapor existentes, a proposta de Wagner era desen-
volver uma equação para calcular pressões de vapor que reproduzissem os 
dados experimentais, na faixa de temperatura do ponto de ebulição até o 
ponto crítico, utilizando o mínimo possível de variáveis para não dificultar 
eventuais extrapolações, e que representasse as derivadas ( ~~) e ( ~; ~) . 
Entretanto, analisando o comportamento do parâmetro a com a tem-
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peratura para o nitrogênio e argônio, observa-se um mínimo na curva, pouco 
abaixo da temperatura crítica[20]. Com base nessas curvas e na extrapolação 
acima da temperatura crítica, Wagner destacou a possibilidade de se fazer 
uma aproximação tangencial na isoterma crítica, o que levou a 
(da) -+ 00 dT To (2.19) 
e 
(2.20) 
Assim, uma equação para calcular pressões de vapor é proposta por 
Wagner, utilizando somente dados experimentais de pressões de vapor e tem-
peratura, sem considerar qualquer restrição nas derivadas, e é da forma 




sendo os coeficientes n 1 a n 4 calculados para cada substância. 
(2.21) 
Wagner, em[20], comparou os resultados obtidos com a eq.(2.21), 
com outras equações de pressão de vapor, entre elas, a equação de Riedel, 
que apresenta (~~ )T" O, obtendo menores desvios relativos de pressões de 
vapor calculadas para o nitrogênio e argônio. Verificou que sua equação, com 
poucas variáveis, apresentou melhores resultados que equações com grande 
número de parâmetros, especialmente em casos de extrapolação dos dados 
experimentais disponíveis. 
Embora tenha sido obtida a partir de dados experimentais do nitrogênio 
e argônio, a eq.(2.21) é válida também para outras substâncias, obtendo 
pressões de vapor mais próximas às experimentais. 
Ambrose[22], utilizando a equação de Wagner e pressões de vapor ex-
perimentais de algumas substâncias, apresentou valores ajustados para as 
constantes da eq.(2.21). 
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2.2.1 Procedimento de Ajuste 
A utilização da equação de Wagner, na forma (2.5 - 5) 
(2.22) 
recomendada por diversos autores[21], apresentou melhores resultados de 
pressões de vapor em relação à equação na forma (3- 6), eq.(2.21). 
Ambrose [32], tendo em vista que valores experimentais de pressão crítica 
geralmente são de baixa precisão, propôs considerar ln (P,) como mais um 
parâmetro ajustável da equação. Tratando a pressão crítica como um coefi-
ciente da equação, ajustado a partir de dados experimentais, a equação de 
Wagner permite melhores resultados de pressão de vapor calculada e conse-
quentemente, melhores estimativas de pressão crítica. 
McGarry[15], apresentou valores para os coeficientes da equação de Wag-
ner da forma (3- 6), incluindo a pressão crítica, ajustados para um grande 
número de substâncias. 
Aqui, a equação de Wagner é trabalhada na forma 
(2.23) 
com ns = ln (P,). 
A eq. (2.23) apresenta cinco parâmetros ajustáveis, cujos ajustes são feitos 
utilizando o método de minimização não-linear de Marquardt[31]. 
O esquema do procedimento de ajuste dos parâmetros se encontra na 
Fig.2.l0. 
2.2.2 Resultados 
A Tab.2.5 contém os resultados encontrados dos desvios relativos médios 
de pressão de vapor, para as substâncias analisadas, onde t:., t:.2 e t:.3 são 
dados pelas eqs.(2.16), (2.17) e (2.18), respectivamente, sendo os coeficientes 
da equação de Wagner encontrados tabelados em [15, 22], e a pressão crítica 
em [15, 30, 32]. 
No procedimento utilizado neste trabalho para ajustar as equações, 
(Fig.2.10), algumas das substâncias analisadas apresentaram desvios muito 
grandes de pressões críticas calculadas, fazendo neste caso, a pressão críti-
ca fixa, ou seja, não considerando um parâmetro ajustável, ficando essas 
substâncias com os quatro coeficientes da eq.(2.22) a serem ajustados. As 
substâncias calculadas dessa forma, estão marcadas na Tab.2.5 com um ( *). 
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Na Tab.2.6, são apresentadas as pressões de vapor calculadas em cada 
ponto, com as constantes ajustadas para o dimetil éter, utilizando a for-
ma (2.5- 5), eq.(2.22), juntamente com os valores de pressões de vapor 
experimentais[30] e as pressões calculadas com os coeficientes ajustados por 
McGarry[15], com a forma (3- 6), eq.(2.21), para verificação dos ajustes 
feitos, e na Tab.2.7, tem-se as entalpias de vaporização calculadas com a 
nova pressão de vapor e com a presssão de vapor obtida com os coeficientes 
tabelados em [15]. 
A Fig.2.5 apresenta o comportamento das pressões de vapor calculadas 
com as pressões de vapor experimentais e as pressões de vapor obtidas uti-
lizando as constantes ajustadas por McGarry[l5], para o dimetil éter; e na 
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Figura 2.5: Comportamento das pressões de vapor com a temperatura para 
o dim. éter com a eq. de Wagner 
Os coeficientes ajustados da equação de Wagner, são apresentados na 
Tab.2.8 para as substâncias analisadas, sendo obtidas para a pressão em K Pa 
e a temperatura em K, e na Tab.2.9 tem-se as pressões críticas calculadas e 
tabeladas. 
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Tabela 2.5: Desvios de pressão de vapor com a equação de Wagner, [(*) Pc 
fixa] 
Substância .6-t (%) .6.2(%) .6-a(%) 
CHCb - CLOROFORMIO (15)* 0.50 1.68 1.93 
CH3F - METIL FLUORETO (28) 1.70 10.37 9.65 
CH40- METANOL (18) 0.06 0.18 0.18 
C2H40 - ACETALDEIDO (19)* 2.25 6.25 5.61 
C2H40- OXIDO DE ETILENO (18)* 0.47 0.70 0.71 
C2Hs0- DIMETIL ETER (24) 0.70 0.96 1.22 
C2H6 0 - ETANOL (57) 0.27 0.47 0.42 
C3Hs- PROPILENO (108) 0.41 4.00 3.31 
C3Hs0 - ACETONA (77) 1.30 0.94 1.53 
C3Hs -PROFANO (90) 2.14 1.35 1.56 
C3H80- n-PROPANOL (48) 0.45 0.98 0.98 
C3H9 N- TRIMETILAMINA (13) 0.19 0.35 0.35 
C4H4S- TIOFENO (41) 0.30 0.68 0.77 
C4Hw- n-BUTANO (61) 0.62 0.53 0.61 
C4H11 N- DIETILAMINA (35) 0.36 0.30 0.50 
C5H5N - PIRIDINA ( 46) 0.29 0.26 0.37 
C5H100- DIETIL CETONA (14)* 0.77 2.27 1.51 
C6H6 -BENZENO (88) 1.75 6.25 8.75 
C6 H60 - FENOL (68) 1.72 11.53 16.43 
C6 H7 N - ANILINA (30)' 0.54 0.93 0.95 
C6H12 - CICLOHEXANO (93) 1.01 1.73 1.95 
C6H14 - 2,3 DIMETIL BUTANO (14) 0.28 0.27 0.49 
C7Hs0- BENZALDEIDO (lO) 0.08 0.53 0.52 
C7Hs- TOLUENO (45) 0.36 0.07 0.36 
C8H10 - ETIL BENZENO (58) 0.07 0.12 0.16 
C9 H20 - n-NONANO (38) 0.08 2.59 2.53 
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Tabela 2.6: Pressões de vapor para o dimetil éter com a equação de Wagner 
Pexp[KPa] Pcalc [KPa] Ptab [KPa] T [K] 
1.1759 1.1668 1.1360 178.20 
1.8398 1.8568 1.8193 183.40 
4.6836 4.7081 4.6621 194.92 
8.1206 8.1276 8.0869 202.48 
16.3150 16.2684 16.2579 213.11 
21.9100 21.8196 21.8326 218.00 
29.5590 29.4079 29.4510 223.24 
49.8100 49.5412 49.6407 233.12 
76.2060 75.8474 75.9616 241.96 
100.850 100.491 100.562 248.23 
255.340 266.529 265.259 273.15 
362.740 364.561 361.921 282.40 
464.070 463.082 458.792 289.95 
613.020 598.322 591.458 I 298.55 
758.920 751.771 741.709 306.70 
1044.70 1043.22 1026.74 319.28 
1328.40 1324.61 1301.99 329.17 
1616.10 1613.15 1584.65 337.83 
2243.30 2235.91 2197.49 353.25 
2715.50 2730.91 2688.17 363.40 
3217.10 3230.10 3186.91 372.53 
3933.40 3958.94 3923.01 383.72 
4398.50 4410.13 4383.85 389.97 
5268.90 5228.46 5231.44 400.05 
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Tabela 2. 7 E t l · d n a1p1as e vaponzaçao para o d" "l 't 1met1 e er com a eq. de Wagner 
(.~H v ltab [KJ /Kmol) (~Hv)calc [KJ/Kmo!J Tr 
24714.8 24364.3 0.445 
24503.1 24189.8 0.458 
24047.9 23815.0 0.487 
23760.4 23578.6 0.506 
23373.0 23259.8 0.533 
23201.7 23118.8 0.545 
23023.4 22971.8 0.558 
22702.5 22706.5 0.583 
22433.3 22482.5 0.605 
22253.3 22331.6 0.620 
21636.5 21880.1 0.683 
21451.6 21631.9 0.706 
21320.4 21507.1 0.725 
21193.9 21379.2 0.746 
21098.2 21272.7 0.767 
21001.1 21138.8 0.798 
20972.4 21062.4 0.823 
20985.9 21019.1 0.844 
21114.1 21007.7 0.883 
21286.6 21058.5 0.908 
21513.5 21155.6 0.931 
21945.0 21385.5 0.959 
22293.0 21597.5 0.975 
23602.7 22515.4 1.000 
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Tabela 2 8· Constantes ajustadas da equação de Wagner ..
Substância nl n2 na n4 
CHCb - CLOROFÓRMIO -15.3751 22.9694 -24.2981 14.8799 
CH3 F - METIL FLUORETO -10.7299 10.0040 -8.70361 1.38858 
CH40 - METANOL -6.39563 -3.22319 0.497904 -1.33233 
C2H40- ACETALDEIDO -6.77058 -1.84831 5.19443 -8.51496 
C2H40- OXIDO DE ETILENO 1. 78416 -21.0612 21.9679 -21.1788 
C2H60 - DIMETIL ETER -6.79119 1.34521 -2.00248 -1.43834 
C2H60 - ETANOL -8.42229 0.365401 -3.60131 -0.891474 
C3H6 - PROPILENO -6.81616 1.92591 -2.13270 -1.54690 
C3H60- ACETONA -7.04633 0.336043 -0.769549 -3.48489 
C3Hg - PROFANO -7.75314 4.35778 -4.96683 1.03946 
C3H8 0 - n-PROPANOL -8.98803 3.42206 -10.1089 6.65567 
C3H9 N- TRIMETILAMINA -12.1053 12.0654 -9.83170 1.33991 
C4H4S - TIOFENO -6.70426 0.808006 -0.728549 -4.93471 
C4H10 - n-BUTANO -6.81794 1.02911 -0.905572 -3.68250 
C4 H11 N- DIETILAMINA -6.52253 -0.726756 0.197391 -8.81528 
C5 H5 N- PIRIDINA -7.03541 1.37745 -2.19923 -2.35556 
C5H100- DIETIL CETONA -65.6747 166.615 -213.839 272.771 
C6H6 -BENZENO -4.15159 -6.99011 10.7005 -24.7684 
C6H60 - FENOL -5.31900 -4.97063 5.30962 -18.5108 
C6H7N- ANILINA -8.44564 3.55785 -5.65038 1.12978 
C6H12 - CICLOHEXANO -6.36260 -0.639312 1.76548 -9.97478 
C6H14 - 2,3 DIMETIL BUTANO -6.97518 0.960971 -1.07220 -5.03989 
C7H60 - BENZALDEÍDO -7.84734 2.44128 -3.23271 -2.67407 
C7Hg - TOLUENO -7.32913 1.65742 -2.07836 -3.38802 
C8H10 - ETIL BENZENO -7.54792 1.81041 -2.52218 -3.29328 
C9 H2o - n-NONANO -5.28354 -4.94643 3.62345 -11.6650 
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Tabela 2. CJ: Pressões críticas calculadas e tH beladas 
Substância (P c)calc (P c)dio (Pc)Garrv (Tc)dio 
CHCh - CLOROFORMIO - 5472.00 5365.76 536.40 
CH3F - METIL FLUORETO 6448.75 5876.85 5557.36 317.70 
CH40- METANOL 7092.63 8097.00 8085.05 512.64 
C2H40- ACETALDEIDO - 5550.00 5572.90 466.00 
C2H40 - ÓXIDO DE ETILENO - 7190.00 7194.10 469.15 
C2H60 - DIMETIL ETER 5232.89 5370.00 5236.10 400.10 
C2H60 - ETANOL 6110.90 6148.00 6130.87 513.92 
C3H6 - PROPILENO 4673.82 4665.00 4605.23 365.57 
C3H60 - ACETONA 4692.09 4701.00 4699.93 508.20 
C3Hs- PROFANO 4307.83 4249.00 4255.76 369.82 
C3H80- n-PROPANOL 5199.91 5175.00 5151.11 536.78 
C3H9 N- TRIMETILAMINA 5319.56 4070.00 4083.96 433.25 
C4H4S - TIOFENO 5684.93 5690.00 5694.50 579.35 
C4H10 - n-BUTANO 3781.73 3797.00 3790.62 425.18 
C4H11 N - DIETILAMINA 3650.36 3710.00 3705.40 496.60 
C5H5 N - PIRIDINA 5634.30 5633.67 5645.00 619.95 
C5H100 - DIETIL CETONA - 3738.89 3738.90 560.95 
C6H6 -BENZENO 4677.15 4898.00 4895.60 562.16 
C6H60 - FENOL 5057.98 6130.00 6130.20 694.25 
C6H7 N- ANILINA - 5310.00 5309.40 699.00 
C6H12 - CICLOHEXANO 4048.65 4073.00 4075.26 553.58 
C6H14 - 2,3 DIMETIL BUTANO 3076.65 3126.77 3145.80 499.98 
C7 H60 - BENZALDEIDO 4650.06 4650.00 4650.00 695.00 
C7 Hs- TOLUENO 4110.03 4106.00 4106.45 591.80 
C8 H10 - ETIL BENZENO 3601.97 3606.00 3601.90 617.20 
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Figura 2.6: Entalpias de vaporização do dim. éter com a eq. de Wagner 
2.2.3 Análise dos Resultados 
As pressões calculadas com a equação de Wagner utilizando coeficiente> 
ajustados neste trabalho, apresentaram drevios relativos médios ( Ll.1), menores 
para a maioria das substâncias analisadas. 
No entanto, as pressões críticas encontradas por McGarry[15], foram mais 
próximas das pressões críticas encontradas no banco de dados do DIPPR[30], 
se comparado com os valores de pressõre críticas obtidas dos ajustes no pre-
sente trabalho: sendo a prresão crítica e a temperatura crítica encontradas 
no banco de dados do DIPPR[30], consideradas nrete trabalho, os valorre 
experimentais dresas propriedade>. 
É importante lembrar que para algumas substâncias, marcadas com ( *) 
na Tab.2.5, só foi possível o ajuste das constantes da equação de Wagner, 
fixando a prresão crítica, e não considerando como uma constante ajustável, 
conforme proposto por Ambrose[22]. 
McGarry[15J, com base no trabalho de Waring[33] e com a equação de 
Wagner na forma (3- 6) e a eq.(2.14) para calcular entalpias de vaporização, 
verificou que o comportamento dresa propriedade com a temperatura reduzi-
da, apresenta um mínimo a um certo valor de T"' e classificou uma faixa de 
temperatura reduzida de acordo com a temperatura normal de ebulição, em 
que as substâncias, com exceção dos álcoois, apresentam um valor mínimo 
de entalpia de vaporização. O procedimento utilizado por McGarry consiste 
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em diferenciar a eq.(2.14), 
fazendo 
t::.H = RT 2d (In P) 
dT 
â (RT 2d(lnPl) 
dT = Ü 
âT 
obtendo assim uma temperatura reduzida que corresponde a um valor mínimo 
de l:.Hv. 
Para o dimetil éter, que apresenta o comportamento de entalpias deva-
porização na Fig.2.6, observa-se um mínimo na temperatura reduzida de 
0.82 para (f:..Hv)tab e de 0.88 para (l:.Hv)calc· E, segundo a faixa obti-
da por McGarry, a temperatura normal de ebulição do dimetil éter, com-
preende um valor mínimo de l:.Hv para uma temperatura reduzida na faixa 
de 0.78 < Tr < 0.85. Então, segundo a faixa de McGarry, os valores para as 
entalpias de vaporização calculadas, apresentam uma temperatura reduzida 
mínima fora dessa faixa. Mas, é importante lembrar que McGarry utilizou 
a equação de Wagner na forma (3- 6) e no presente trabalho foi utilizada a 
forma (2.5- 5). Seguindo o procedimento de McGarry, utilizando a forma 
(2.5- 5), obtém-se para o dimetil éter, uma temperatura reduzida de 0.87 
a 0.88, que corresponde ao valor encontrado para a entalpia de vaporização 
calculada com as constantes ajustadas, utilizando a eq.(2.14). Na Fig.2.7, 
tem-se o comportamento de l:.Hv utilizando as constantes obtidas por Mc-
Garry com a forma (3- 6) e as constantes ajustadas neste trabalho com 
a forma (2.5- 5) para três substâncias. Seguindo a análise de McGarry, 
as substâncias da Fig.2.7 apresentam entalpias de vaporização mínima nas 
faixas 0.78 < Tr < 0.85 para o propileno (Fig.2.7(a)) e n-butano (Fig.2.7(b)), 
e 0.82 < Tr < 0.88 para a piridina (Fig.2.7(c)); obtidas de acordo com a tem-
peratura normal de ebulição. Os resultados apresentados nos gráficos são de 
Tr = 0.81 para o propileno, 0.84 para o n-butano e 0.86 para a piridina, que 
estão dentro da faixa estabelecida por McGarry. Utilizando a forma (2.5- 5) 
e as constantes ajustadas, obtém-se Tr = 0.83 para o propileno, 0.82 para o 
n-butano e 0.88 para a piridina, que estão dentro da faixa de McGarry. 
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A equação do banco de dados do DIPPR[30] para calcular pressões de 
vapor é da forma, 
Pv = exp [A+~+ ClnT + DT E] (2.24) 
onde as constantes A, B, C, D e E são os parâmetros ajustáveis, e sao 
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encontrados tabelados para grande número de substâncias no banco de dados 
do DIPPR. 
O procedimento de ajuste das constantes é o mesmo descrito para as 
equações de Antoine e de Wagner, cujo esquema é dado na Fig.2.10. 
A constante E da eq.(2.24) é fixa, ou seja, não é considerada um parâmetro 
ajustável; utilizando para essa constante, o valor tabelado no banco de dados 
do DIPPR[30]. 
Fazendo E uma constante ajustável seguindo o mesmo procedimento uti-
lizado para as duas equações descritas anteriormente, o método não converge, 
pois o valor ajustado para essa constante com o método de Marquardt e os 
dados experimentais é maior que o tabelado, gerando um valor para a ex-
pressão dentro da exponencial da eq.(2.24), muito elevado, extrapolando o 
limite de exponenciação. A minimização gera resultados q'!le não torna pos-
sível a exponenciação. 
2.3.1 Resultados 
Os resultados encontrados dos desvios relativos médios de pressões de 
vapor, utilizando a equação do DIPPR são apresentados na Tab.2.10, com 
os desvios definidos nas eqs.(2.16), (2.17) e (2.18). 
As pressões de vapor obtidas com as constantes ajustadas, as pressões cal-
culadas com as constantes encontradas no banco do DIPPR[30] e as pressões 
experimentais em cada ponto, são dadas na Tab.2.11 para o dimetil éter, 
permitindo avaliar o ajuste em cada ponto, e na Tab.2.12, as entalpias de 
vaponzaçao. 
As Figs.2.8 e 2.9 apresentam o comportamento das pressões de vapor e 
entalpias de vaporização calculadas, utilizando a equação do DIPPR, per-
mitindo a análise dos resultados obtidos. 
Na Tab.2.13, estão as constantes ajustadas com a equação do DIPPR para 
as substâncias especificadas, obtidas com a pressão em Pa e a temperatura 
emK. 
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T'bl210D a e a eSVIOS d - d e pressao e va :>or com a equaçao o - d DIPPR 
Substância Ât(%) .6.2(%) Âa(%) 
CHC!J - CLOROFORMIO (15) 0.50 0.79 0.92 
CH3F- METIL FLUORETO (28) 2.16 0.54 2.08 
CH40- METANOL (18) 0.06 0.27 0.29 
C2H40- ACETALDEIDO (19) 2.24 1.69 2.71 
C2H40- OXIDO DE ETILENO (18) 0.49 0.31 0.62 
C2H60 - DIMETIL ETER (24) 0.72 0.25 0.70 
C2H60 - ETANOL (57) 0.31 0.22 0.44 
C3H6 - PROPILENO (108) 0.56 0.03 0.57 
C3H60 - ACETONA (77) 1.28 0.20 1.28 
C3Hs - PROFANO (90) 2.06 1.13 1.54 
C3HsO- n-PROPANOL (48) 0.67 0.38 0.68 
C3H9N- TRIMETILAMINA (13) 0.24 1.26 1.35 
C4H4S- TIOFENO (41) 0.40 0.71 0.83 
C4H10- n-BUTANO (61) 0.62 0.37 0.54 
C4HnN- DIETILAMINA (35) 0.45 0.30 0.48 
C5H5N- PIRIDINA (46) 0.29 0.16 0.35 
C5Hw0- DIETIL CETONA (14) 0.89 2.18 1.62 
C6H6 -BENZENO (88) 3.29 7.64 8.86 
C6H60 - FENOL (68) 3.59 9.79 12.01 
C6H7 N - ANILINA (30) 0.54 0.81 0.95 
C6H12 - CICLOHEXANO (93) 1.18 2.13 2.25 
C6H14- 2,3 DIMETIL BUTANO (14) 0.28 0.11 0.35 
C7 H60 - BENZALDEÍDO (10) 0.10 4.53 4.31 
C7H8 - TOLUENO (45) 0.37 0.18 0.45 
C8H10 - ETIL BENZENO (58) 0.10 0.09 0.13 
C9H20 - n-NONANO (38) 0.19 0.61 0.64 
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Tabela 2.11: Pressões de vapor para o diemtil éter com a equação do DIPPR 
Pexp[KPa] Pcalc [KPa] Ptab [KPa] T [KJ 
1.1759 1.1705 1.1753 178.20 
1.8398 1.8587 1.8658 183.40 
4.6836 4.7005 4.7158 194.92 
8.1206 8.1096 8.1331 202.48 
16.3150 16.2341 16.2741 213.11 
21.9100 21.7801 21.8297 218.00 
29.5590 29.3671 29.4285 223.24 
49.8100 49.5196 49.6070 233.12 
76.2060 75.8801 75.9948 241.96 
100.850 100.591 100.726 248.23 
255.340 267.109 267.351 273.15 
362.740 365.335 365.636 282.40 
464.070 463.958 464.328 289.95 
613.020 599.191 599.677 298.55 
758.920 752.449 753.107 306.70 
1044.70 1043.14 1044.26 319.28 
1328.40 
I 
1323.51 1325.27 329.17 
1616.10 1610.91 1613.55 337.83 
2243.30 2231.76 ' 2237.06 353.25 
2715.50 2726.39 2734.63 363.40 
3217.10 3226.62 3238.61 372.35 
3933.40 3959.45 3978.36 383.72 
4398.50 4413.96 4438.01 389.97 
5268.90 5234.11 5269.12 400.05 
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Tabela 2.12: Entalpias de vaporização para o dimetil éter com a eq. do 
DIPPR 
( .ó.Hv ltab [KJ /Kmolj (AHv)calc [KJ/Kmolj Tr 
24224.3 24238.4 0.445 
24078.9 24093.2 0.458 
23759.1 23773.7 0.487 
23551.5 23566.2 0.506 
23263.4 23278.1 0.533 
23132.7 23147.3 0.545 
22994.2 23008.6 0.558 
22737.9 22751.8 0.583 
22515.1 22528.1 0.605 
22361.4 22373.7 0.620 
21798.6 21805.6 0.683 
21614.8 21618.7 0.706 
21477.7 21478.5 0.725 
21337.9 21334.4 0.746 
21223.9 21215.4 0.767 
21089.5 21071.5 0.798 
21025.4 20998.0 0.823 
21004.7 20967.4 0.844 
21064.5 21005.2 0.883 
21183.7 21106.2 0.908 
21350.5 21254.0 0.931 
21658.0 21533.2 0.959 
21878.3 21735.5 0.975 
22319.9 22144.2 1.000 
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Tabela 2.13: Constantes ajustadas da equação do DIPPR 
Substância A B c D E 
CHCl3 - CLOROFÓRMIO -129.627 -422.782 27.6306 -5.435550-2 1.0 
CH3F - METIL FLUORETO 151.216 -4709.84 -23.8387 5.219240-2 1.0 
CH40- METANOL 36.7021 -5176.86 -1.65972 -1.587930-6 2.0 
C2H40- ACETALDEIDO 33.4542 -3145.40 -2.33199 6.794300-3 1.0 
C2H40- óXIDO DE ETILENO 114.492 -6533.80 -14.2277 8.168950-16 6.0 
C2H6 0 - DIMETIL ETER 44.6597 -3525.93 -3.43626 5.206110-17 6.0 
C2H6 0 - ETANOL 74.2754 -7174.76 -7.28305 2.908120-6 2.0 
C3Hs - PROPILENO 57.3272 -3384.34 -5.78121 1.045430-5 2.0 
C3H60- ACETONA 70.3465 -5653.25 -7.30552 6.447340-6 2.0 
C3Hs- PROFANO 67.0025 -3710.26 -7.37368 1.378000-5 2.0 
C3H80- n-PROPANOL 86.0039 -8404.53 -8.75916 6.631110-18 6.0 
C3H9 N- TRIMETILAMINA 100.345 -5176.45 -13.3751 1.849390-2 1.0 
C4H4S - TIOFENO 89.9897 -6862.40 -10.2504 7.843630-6 2.0 
C4H10 - n-BUTANO 68.2879 -4407.44 -7.37304 1.023440-5 2.0 
C4H11 N- DIETILAMINA 53.8821 -5174.92 -4.59554 1.229360-17 6.0 
C5 H5 N - PIRIDINA 74.0053 -6839.40 -7.63527 4.317840-6 2.0 
C5 Hw0 - DIETIL CETONA -1752.56 61094.2 279.024 -3.739160-4 2.0 
C6 Hs -BENZENO 199.907 -11272.2 -27.1871 2.460980-5 2.0 
C6 Hs0 - FENOL 138.086 -12556.6 -16.1830 1.460140-17 6.0 
C6H7 N- ANILINA 51.2643 -7358.49 -3.85461 -3.732540-18 6.0 
CsH12 - CICLOHEXANO 175.433 -9041.05 -25.3339 2.919970-2 1.0 
C6H14 - 2,3 DIMETIL BUTANO 77.2637 -5691.08 -8.51763 7.966110-6 2.0 
C7Hs0 - BENZALDEÍDO 89.0102 -8671.17 -9.68985 4.612800-6 2.0 
C1Hs - TOLUENO 83.3251 -6994.23 -9.15772 6.213760-6 2.0 
C8 H10 - ETIL BENZENO 87.3210 -7653.68 -9.65439 5.786480-6 2.0 
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Figura 2.8: Comporta.m.ento das pressões de vapor com a temperatura para 
o dim. éter com a eq. do DIPPR 
2.3.2 Análise dos Resultados 
Os desvios obtidos de pressão de vapor utili2ando a equação do DIPPR, 
apresentaram. pouca diferença entre si, exceto para algumas substâncias, en-
tre elas, o benzeno e o feno], que apresentaram. desvios bem menores com a 
pressão de vapor calculada com os coeficientes ajustados neste trabalho. Um 
problema encontrado com essa equação, foi a necessidade de fixar a constante 
E da equação, caso contrário, o método não convergia. A pequena diferença 
entre os desvios encontrados com a equação do DIPPR, se deve ao fato de 
que os dados experimentais, foram. obtidos do banco de dados do DIPPR, ou 
seja, os mesmos dados utili2ados para calcular os coeficientes da equação de 
pressão de vapor, encontrados tabelados nesse banco. 
As entalpias de vapori2ação calculadas utili2ando as constantes ajustadas 
e as constantes tabeladas[30J, (Fig.2.9), para o dimetil éter, apresentam. com-
porta.m.ento semelhante, com um mínimo na temperatura reduzida de 0.82, 
de acordo com os resultados obtidos por McGarry[l5], utili2ando a equação 
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Figura 2.9: Entalpias de vapori2ação do dim. éter com a eq. do DIPPR 
2.4 Comparação entre as Equações 
O esquema do procedimento de ajuste de constantes das equações uti-
lizadas, está representado na Fig.2.10. 
Comparando os resultados obtidos dos desvios das pressões de vapor 
calculadas com as novas constantes e as pressões experimentais, para as três 
equações testadas, observa-se que a equação de Wagner apresenta os menores 
desvios para a maioria das substâncias analisadas. Os desvios de pressão 
com a equação de Wagner não ultrapassam 2 % para todas as substâncias, 
enquanto com as outras equações, tem-se desvios de até 4 %. Fazendo uma 
média dos desvios obtidos para todas as substâncias, tem-se para a equação 
de Antoine, o valor de 1.16 %, para a equação do DIPPR, 0.88 %, e para a 
equação de Wagner, O. 70 %. A equação de Antoine apresentou os maiores 
desvios relativos de pressões de vapor; a equação de Wagner e a equação do 
DIPPR, apresentaram pequena variação no desvio relativo médio entre as 
substâncias analisadas, sendo que para ambas, esse valor não chegou a 1 %. 
A equação de Antoine não descreve a forma em S do comportamen-
to de In [P] vs. l/T, mas é muito utilizada devido à sua simplicidade e 
obtenção de pressões de vapor calculadas próximas às experimentais. Como 
consequência, entalpias de vaporização não apresentam mínimo a um certo 
valor de temperatura reduzida, obtido com a eq.(2.14), contrária às equações 
de Wagner e DIPPR que apresentam um valor mínimo de b.Hv para uma 
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faixa de Tr que varia com a temperatura normal de ebulição, segundo o tra-
balho de McGarry[l5], utilizando a equação de Wagner na forma (3- 6). 
A equação do DIPPR, embora não tenha sido utilizada para a obtenção 
das faixas de temperatura reduzida, apresenta resultados dentro dessa faixa 
obtida com a equação de Wagner. Como exemplo, para as mesmas substân-
cias das Figs.2.7(a), (b) e (c), utilizando a equação do DIPPR, obtém-se 
Tr = 0.83 para o propileno, com as constantes ajustadas e tabeladas[30]; 
para o n-butano, Tr = 0.82, utilizando as constantes tabeladas e Tr = 0.81 
com as constantes ajustadas; e para a piridina, Tr = 0.86 com as constantes 
tabeladas e Tr = 0.88 com as constantes ajustadas; podendo verificar que 
estão dentro da faixa definida na Fig.2.7. 
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( INICIO ) 
l 1 
(Entrada com a 
fórmula Aplicação do método 
l 
de Marquardt 
Escolha da eq. de pressão de ..--J vapor: 
Saída das ctes I. eq. de Wagner, eq.(2.23) 
2. eq. de Antoine, eq.(2.12) ajustadas 
3. eq. do DIPPR, eq.(2.24) L._ 
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Figura 2.10: Esquema do procedimento de ajuste das constantes. 
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Capítulo 3 
Equação de Clausius-Clapeyron 
3.1 Origem da equação de Clausius-Clapeyron 
A equação de Clausius-Clapeyron, utilizada para cálculos de equilfbrio 
de fases, foi deduzida a partir da equação de Gibbs-Duhem aplicada a energia 
livre de Gibbs para um sistema de um componente da seguinte forma [lO] : 
O; =propriedade parcial molar 
o,= (a (nfl.)) 
a (n;) T,P,n; 
k 
fi =L: x}i, 
i=l 
onde: 
(} corresponde a uma propriedade termodinâmica extensiva 
fi propriedade molar 
O; propriedade parcial molar 
n número de moles totais 
n; número de moles do componente i 
x; fração molar do componente i 
k número de componentes 
Multiplicando a eq.(3.2) pelo número total de moles, n : 
k 
nO= 'i:"" nO 
- ~ t t 
i=l 
diferenciando a eq.(3.3), 
k k 







Considerando: nfl_= nfl_(T,P,n!,n2,···ni,nk), então, 
d(nfl_) = (
8
(nfl_)) dT + ( 8 (nfl_)) dP+ t (8 (nfl_)) dni (3.5) 
8T P . 8P T . ·-1 8n, TP . ,n1 ,n3 ~- , ,n1 
Substituindo a eq.(3.4) na eq.(3.5) e considerando a eq.(3.1), 
k - (8(0)) (8(0)) ~ nidei - n rfT dT- n 
8
p dP = O 
t-1 P,n1 T,n1 
(3.6) 
A eq.(3.6) é conhecida como a equação de Gíbbs-Duhem. 
A temperatura e pressão constantes, a eq.(3.6) fica 
[i:, nidei] = o 
t=l T,P 
(3.7) 
Aplicando a equação de Gibbs-Duhem, eq.(3.6), na equação da energia 




(~) P = -S 







- 1 ( 0 -) dGk =- -SdT + VdP- L.. nidGi 
nk i=l 
(3.8) 
Como no equilíbrio de fases, a energia livre de Gibbs (G) é núnima, 
dG = O. Então, aplicando a eq.(3.8) no equilíbrio a temperatura e pressão 
k -
constantes, segue que 2:: nidGi = O, o que corresponde à equação de Gibbs-
i=l 
Duhem, eq.(3.7). 
Sabe-se que no equilíbrio de duas fases, que ocorre sempre a temperatura 
e pressão constantes, cada propriedade extensiva representa a soma das pro-
priedades das fases individualmente. Fazendo um exemplo para a entropia, 
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dS = dS" + dS13 = O 
onde a e (3 se referem às duas fases em equilíbrio. 
Tem-se para a entropia, uma relação da forma [10], 
1 p 1 k -
dS = -dU + -dV - - "" G dn T T T L.... ' ' 
t=l 
sendo: 
dU _, variação da energia interna 
dV _, variação do volume 
n; _, número de moles do componente i 
k --t número de componentes 
G; _,energia livre de Gibbs molar 
P --t pressão 
T --t temperatura 
(3.9) 
Admitindo, que cada fase apresente energia interna, volume e número de 
moles fixados. No equilíbrio, essas propriedades são escritas na forma 
Substituindo na eq.(3.9), 
dU13 = -dU" 
dV13 = -dV" 
d {3_ d" ni -- ni 
( 1 1 ) (P" pi3) k (G" G
13
) dS= --- dU"+ --- dV"-"" -' --' dn"'=O 
T" T!3 T" TfJ L.... T" TfJ ' t=l 
A condição de equilíbrio descreve que a diferencial da entropia deve ser zero 
em relação a todas as variáveis independentes[10]. Assim, 
( as ) = o '* T" = rtJ aua vo:,n~ 
(~) =0 8Va ua,n? 
• 
( as) = 0 Ônf va,ua 
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-a -{3 '* G; = G; 
Para uma pequena variação na temperatura e pressão, a energia livre de 





dG; = dG; 
dG= VdP-SdT 
V"dP- !i"dT = VfldP- SfldT 
dP S" - sfl t::.S 
dT = V"- Vfl =!:::.V 
Com a equação da energia de Gibbs molar[lO], 
G=H-TS 
aplicada no equilíbrio de fases, 
H"- TS." = Hfl- TSfl 
ou 
S" - Sfl = H" - Hfl :;. t::.S = !:::.H 
- - T - T 
Substituindo a eq.(3.13), na eq.(3.11), tem-se 
dP !:::.H 
dT Tt::.V 






A eq.(3.14), apresentada por Clausius para aplicação na termodinâmi-
ca, conhecida como equação de Clausius-Clapeyron, aplicada na vaporização, 
fica: 
onde 
Ps -+ pressão de saturação 
dPs !:::.H" 
dT = Tt::.V 
!:::.H" -+ entalpia de vaporização molar 
T -+ temperatura 
(3.15) 
!:::.. V -+ diferença entre os volumes molares do vapor e do líquido saturados. 
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3.2 Diferenciação e Integração da equação de 
Clausius-Clapeyron 
Uma equação diferencial exata tem a forma[34] : 
f (x,y) dx + g (x,y) dy =O 
ou 
f(x,y) + g(x,y) ~~=O 
onde existe uma função F (x, y) tal que: 
e 










axay = 8yax 
Aplicando na equação de Clausius-Clapeyron, eq.(3.15), com 
tem-se 
f (x, y) =f (P, T) = 6.Hv (P, T) 
g(x,y) = g(P,T) = -T6.V(P,T) 
dP 
6.Hv (P, T)- T6.V (P, T) dT =O 
(3.16) 
(3.17) 
Para que a eq.(3.17) seja uma diferencial exata, é necessário que satisfaça 
as condições (3.16), ou seja, 
a (6.H.v (P, T)) a ( -T6.Y.. (P, T)) 
-aP ar (3.18) 
Verificando se é válida a igualdade da eq.(3.18), resolve-se cada termo 
separadamente : 
a ( -T6..!:::':) = -6. v_ Ta (6.Y..) 
8T - 8T (3.19) 
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Com o auxílio de equações da termodinâmica clássica [10], 
dH=TdS+Vdr 
(~~)T =T(~~t +V 
(~;t =- (::t 
Substituindo a eq.(3.21) na eq.(3.20), 
(aH) = v_ r (av) ar r ar p 
ou 




Comparando as eqs.(3.19) e (3.22), verifica-se que a equação de Clausius-
Clapeyron em sua forma tradicional, não satisfaz a condição (3.16), e por-
tanto não é uma equação diferencial exata. 
Mosselman[26], apresenta uma forma de transformar a equação de Clausius-
Clapeyron em uma equação diferencial exata, utilizando fatores de integTação[34], 
para que a equação seja integTada independentemente do caminho escolhido 





onde 11 representa um fator de integTação, também chamado multiplicador 
de Euler. 
A eq.(3.23), deve satisfazer 
com f-!= f-! (x, y) 
Fazendo 
f-!= 
D.V (r, T) 
T 
e multiplicando a eq.(3.15) por f-!, chega-se a 
D.V dr = D.H"dT 
T T 2 
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(3.24) 
dT = -d (!..) 
T 2 T 
!::.H (P T) I:::. .E: ( P, T) dP = O 
-V ' + T d (~) (3.25) 
Para verificar se a eq.(3.25) é uma diferencial exata, é necessário que satisfaça 
a igualdade 
8 (f:::.Hv) _ 8 C*) 
aP - a(f) 
Resolvendo as diferenciais da eq.(3.26), 
(
8 (!::.H)) = !:::. V_ T (8 (!:::.1::)) 
8P T 8T P 
a('*)-
a(f) -
8 ( '*) =!::.V- T (8 (1:::.1::)) 





Comparando as eqs. (3.27) e (3.28), verifica-se satisfeita a igualdade da eq.(3.26); 
portanto a eq.(3.25) é uma diferencial exata. 
Assim, tem-se uma função F tal que 
(3.29) 
Com a equação de Clausius-Clapeyron, tem-se a diferencial 
1:::.1:: ( P, T) dP + !::.H (P T) d (!..) = O 
T -v ' T (3.30) 
Integrando a eq.(3.30), de um ponto (Po, A) até um ponto (P, ~ ), seguin-
do os caminhos A - B - C ou A - D - C demonstrado na Fig.3.1, obtém-se 
as equaçoes : 
{P 1:::.1:: (P, To) dP + [Í' !::.H (P. T) d (!..) =O 
}po To };L -v ' T 
To 
(3.31) 
rp t::..E:(P,r) rt (1) 
jpo T dP + J-1:; !::.H v (Pa, T) d T =O (3.32) 
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D (~.1,'1) ........................ ,C (P,1fT) 
' .............................. . 
A(F;,-1fTj B(P,11J 
p 
Figura 3.1: Integração de uma função F ( P, ~). 
3.3 Integração da equação de Clausius-Clapeyron 
para cálculo de pressões de vapor 
Para resolver as integrais das eqs.(3.31) e (3.32), é necessário utilizar 
relações para f> V , que corresponde à diferença entre os volumes molares das 
fases líquida e vapor, e para a entalpia de vaporização, f>Hv· 
O objetivo deste trabalho consiste na aplicação das equações cúbicas de 
Soave-Redlich-Kwong[3], Peng-Robinson[l3] e Van der Waals[lO], e na uti-
lização de relações de entalpia de vaporização, na forma integrada da equação 
de Clausius-Clapeyron, para o cálculo de pressões de vapor. 
É proposto um ajuste de f> V com pressões de vapor experimentais, devido 
à natureza cúbica das equações utilizadas. 
Para a entalpia de vaporização, utilizam-se além de duas relações exis-
tentes, um ajuste de dados de entalpias de vaporização experimentais com 
a temperatura, de onde obtém-se uma relação para f>Hv visando melhores 
estimativas de pressões de vapor. A entalpia de vaporização é também obtida 
neste trabalho, a partir de dados de capacidade calorífica de líquido e vapor. 
3.3.1 Relações para volumes 
A utilização de EEC na integração da equação de Clausius-Clapeyron 
requer um ajuste, pois EEC não apresentam formas explícitas em volume 
(V). 
A relação geral para uma EEC é 





Resolvendo a equação cúbica da forma da eq.(3.33), a raíz encontrada 
de maior valor corresponde ao volume do vapor saturado, a de menor valor, 
representa o volume de líquido saturado, e a raíz de valor intermediário, não 
apresenta significado físico, pois situa-se na região de duas fases. 
As constantes a, {3 e f na eq.(3.33) são específicas para cada equação 
utilizada. 
Fazendo como exemplo, para a equação de Peng-Robinson[l3] : 
P= RT _ a(T,w) 
V-b V(V+b)+b(V-b) 
(3.35) 
substituindo a eq.(3.34), 





e assumindo que B = ~ e A = (;;;),, a equação na forma cúbica fica 
Z 3 + Z 2 ( -1 + B) + Z (A- 2B - 3B2) + (-AB + B 2 + B 3) = O (3.36) 
Com a= -1 +B, {3 =(A- 2B- 3B2) e f= (-AB + B 2 + B 3), chega-se à 
equação geral, eq.(3.33). 
Seguindo o mesmo procedimento para a equação de Soave-Redlich-Kwong[3], 
a relação na forma cúbica fica, 
(3.37) 
Neste caso, a= -1, {3 =(A- B- B 2 ) e f= -AB. Os parâmetros A e B, 
já definidos. 
Para a equação de Van der Waals[lO], obtém-se a relação 
(3.38) 
com a= ( -1- B), {3 =A e f= -AB. 
Portanto, com as relações específicas para cada equação de estado cúbica, 
e dispondo de dados experimentais de pressões de vapor e temperaturas, 
obtém-se os volumes do vapor e do líquido saturados e, consequentemente, 
obtém-se Ll.V, uma vez que 
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onde vv corresponde ao volume do vapor saturado e VL, ao volume do 
líquido saturado. 
Assim, tem-se disponível valores de ll.V, obtidos de pressões de vapor 
experimentais (Apêndice A). O objetivo agora é encontrar uma equação 
que relacione o volume com essas propriedades, para ser introduzida na 
eq.(3.32). Como a equação vai ser integrada, a relação a ser proposta deve 
ser tal que possa ser integrada diretamente. Um gráfico do comportamento 
de pressões de vapor experimentais com os volumes calculados pelas EEC, 
(Figs.3.2( a), (b) e (c)), é útil para verificar a possibilidade de se fazer um 




onde ll..V(P,T) ~ ll.V(P). 
(T = cte) (3.39) 
As constantes A e B da eq.(3.39) representam os coeficientes lineares e 
angulares respectivamente, sendo específicos para cada substância, e para 
cada uma das EEC utilizadas. 
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Figura 3.2: <PvL. vs llV = vv VL: (a) SRK, (b) PR, (c) VdW. 
3.3.2 Relações para entalpia de vaporização 
Devido à pouca disponibilidade de dados experimentais de entalpia de 
vaporização, pode-se utilizar relações existentes, tais como : 
Relação do DIPPR[30] 
(3.40) 
Onde as constantes h 1, h2 , h:J e h4 são específicas para cada substância e 
encontradas no banco de dados do DIPPR[30] para várias substâncias. 
Relação de Pitzer[ll] 
~· = 7.08 (1 - Tr t.354 + 10.95w (1 - Tr )0"456 
c 
válida na região 
0.6 < T r ::; 1.0 
onde: 
R -+ constante dos gases ideais 
T, -+ temperatura crítica 
w -+ fator acêntrico 
T,. -+ temperatura reduzida, Tr = f 
(3.41) 
A relação de Pitzer foi inicialmente proposta para moléculas pequenas e 
apelares; posteriormente válida para outras substâncias. 
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Ajuste de t::.H. experimentais 
Além das duas relações citadas para cálculo de entalpia de vaporização, 
neste trabalho é proposta uma nova relação, obtida de dados experimentais 
de t::.H. encontrados para algumas substâncias em tomo do ponto normal de 
ebulição (vide Apêndice B). 
Uma análise do comportamento da entalpia de vaporização com a tem-
peratura reduzida, é útil para definir uma equação que relacione as duas 
variáveis. Verifica-se um ajuste linear de entalpias de vaporização com a 
temperatura reduzida, obtendo uma relação da forma 
t::.H, = 1- Tr 
" A+ B (1 T,.) 
(3.42) 
onde as constantes Ae B são específicas para cada substância, calculadas por 
regressão linear de 
1- Tr 
t:JI. vs. ( 1 - T,.) (3.43) 
As constantes ajustadas da eq.(3.42) estão tabeladas no Apêndice C para 
as substâncias analisadas. 
O gráfico da Fig.3.3 apresenta o comportamento linear descrito pela 










0,35 0,40 0,45 0,50 0,55 
1-T 
Figura 3.3: Comportamento linear de ~ vs. (1 - T,.) 
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Verifica-se que a eq.(3.42) descreve o comportamento decrescente de 
entalpias de vaporização com o aumento da temperatura, inclusive no ponto 
crítico, onde D.Hv (T,) --+ O. 
As constantes A e B da eq.(3.42) são ajustadas com os dados experimen-
tais de D.Hv com T r pelo método de minimização não-linear de Marquardt[31]. 
A partir de capacidades caloríficas das fases líquida e vapor 
Pode-se obter uma relação para a entalpia de vaporização com a relação 
(3.44) 
onde tem-se relações para c~ com comportamento de vapor ideal a uma 





Neste caso, ÃHv = ÃHv (P, T). 
3.4 Procedimento de cálculo de pressao de 
vapor 
3.4.1 Utilização de relações de entalpia de vaporização 
Quando se utilizam para a entalpia de vaporização, relações como as 
definidas pelas eqs.(3.40), (3.41) e (3.42), o cálculo de pressões de vapor 
consiste em resolver a eq.(3.32) 
l P D.V (P, T) dP 11< D.H (P. T) d (..!:.) =O T + ..L v o, T Po Ta 
onde para a função D. V (P, T) é utilizada a relação (3.39), ajustada para três 
EEC. 
A pressão de vapor é calculada por um procedimento iterativo, partindo 
de valores experimentais, com incrementos de ±0.1 %, até que seja satisfeita 
a condição 
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(P .6.V (P, T) dP + ['r .6.H (P T) d (.!.) < 10- 2 
} Po T } .)... ti 0 ' T -
To 
(3.47) 
As integrais da eq. (3.47) são calculadas numericamente, utilizando o méto-
do de Simpson[31]. O esquema do procedimento é dado no diagrama de 
blocos da Fig.3.4. 
A tolerância arbitrada de 10 - 2 parece, a princípio, um valor elevado, mas 
levando em consideração que os valores resultantes das integrais da eq.(3.47) 
são da ordem de 10 3 , a tolerância de 10- 2 representa um erro percentual 
pequeno entre as integrais, da ordem de 1 O - 4 . Entretanto, se os limites das 
integrais são muito próximos, o resultado das integrações é um valor pequeno 
e, neste caso, a tolerância de 10- 2 pode representar um valor elevado, dando 
origem a grandes desvios entre as integrais. 
Na Tab.3.1, são apresentados os valores das integrais da eq.(3.47) em cada 
ponto, com os respectivos desvios, fazendo como exemplo para a acetonitri-
la, utilizando a EEC de SRK(3] e a relação de entalpia de vaporização do 
DIPPR[30], eq. (3.40). Verifica-se nesta tabela, que os limites de integração 
433.25 e 433.31 K, são valores próximos, o que resulta num desvio da ordem 
de 10 - 1, ou seja, um valor bem maior que aqueles encontrados nos outros 
intervalos de temperatura; mas neste caso, o valor do desvio é aceitável para 
se proceder aos cálculos de pressões de vapor. 
Na Tab.3.2, são apresentados os valores obtidos dos desvios médios entre 
as integrais para algumas substâncias, utilizando as três EEC, e as eqs.(3.40), 
(3.41) e (3.42) para a entalpia de vaporização, correspondente a .6.1, .6.2 
e .6.3 respectivamente. O subscrito (S) se refere à EEC de SRK, (P) à 
equação de Peng-Robinson e (V) à de Van-der-Waals. E as Tabs.3.3, 3.4 
e 3.5 contém os desvios relativos médios de cada equação cúbica para as 
susbtâncias analisadas. 
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Tabela 3.1: Desvios percentuais entre as integrais para a acetonitrila 
INTEGRAL 1 [m3 /Kmol] INTEGRAL 2 [J/Kmol] À(%) T (K) 
4522.11831 -4522.11224 1.34d-4 373.33 
3861.66495 -3861.65897 1.55d-4 393.07 
1772.76876 -1772.76530 l.95d-4 403.18 
1652.60067 -1652.59088 5.92d-4 413.33 
2217.65087 -2217.64119 4.37d-4 428.27 
685.751101 -685.7 44557 9.54d-4 433.25 
8.11424388 -8.10520202 1.12d-1 433.31 
1288.85811 -1288.85202 4.73d-4 443.22 
971.512426 -971.506136 6.48d-4 451.23 
909.054552 -909.050007 5.00d-4 459.22 
850.058738 -850.052189 7.70d-4 467.20 
806.345387 -806.337109 1.03d-3 475.31 
Tabela 3 2· Desvios médios percentuais para as três EEC ..
Substância (AJ)Q (A2)., (Aa)., (AI), (A2), (Aa)p 
CILtO- metano! 1.38d-2 1.61d-2 1.83d-2 1.68d-2 1.44d-2 1.82d-2 
CH5 N - metilamina 9.72d-5 1.43d-4 1.28d-4 1.01d-4 1.20d-4 1.05d-4 
C2H3N - acetonitrila 9.03d-3 5.44d-3 6.79d-3 3.82d-3 4.87d-3 l.OOd-2 
C2H40 - acetaldefdo 7.90d-4 6.78d-4 6.92d-4 6.73d-4 5.64d-4 4.70d-4 
C4H6 - etil acetileno 3.17d-4 3.95d-4 3.08d-4 3.13d-4 3.08d-4 2.99d-4 
C5 H100- dietil cetona 8.60d-4 9.83d-4 l.28d-3 9.17d-4 1.02d-3 l.27d-3 
Cont Tab 3 2 .. 
Substância (Adv (A2)v (Aa)v 
CH40- metano! 1.42d-2 1.53d-2 l.55d-2 
CH5N - metilamina 8.22d-5 1.20d-4 1.38d-4 
C2H3N- acetonitrila 4.38d-3 9.39d-3 8.20d-3 
C2H4 O - acetaldeído 8.72d-4 5.72d-4 7.52d-4 
C4Hs - etil acetileno 4.72d-4 4.37d-4 3.00d-4 
C5H100 - dietil cetona 7.57d-4 6.25d-4 1.20d-3 
OBS. : Os desvios na Tab.3.2 correspondem à utilização das equações : 
• (A1)s: EEC de SRK, (b.Hv)d;ppr; (A2) 8 : SRK, (b.Hv)pitzer; 
(Aa)s : SRK, (b.Hv)ajuste· 
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• (A1)p : EEC de PR, (t:.Hv)dippr; (A2)p : PR, (t:.Hv)pitzer; 
(Aa)p : PR, (L::.Hv)ajU«te· 
• (AIJv : EEC de VdW, (t:.Hv)dippr; (A2Jv: VdW, (t:.Hv)pitzer; 
(As)v : VdW, (L::.Hv)ajW<te· 
Os desvios apresentados na Tab.3.1 são calculados a partir da eq.(3.32) 
da seguinte forma : 
sendo o desvio relativo (L::.) igual a : 
t:. = (li *l-li t:.H"I) wo 
[J L::.Hv[ . 
na Tab.3.2, tem-se o desvio médio (t:.), 
- t:. 
t:.=-z 
onde Z é o número de pontos experimentais. 
Observando as faixas de temperaturas reduzidas para as substâncias nas 
Tabs.3.3, 3.4 e 3.5, verifica-se que algumas são analisadas em regiões abaixo 
do ponto normal de ebulição, o qual apresenta Tr <::: 0.6. Calculando para 
algumas dessas substâncias, pressões de vapor na região entre a temperatura 
de ebulição e a temperatura crítica, verifica-se uma redução considerável 
nos desvios relativos médios, conforme pode ser observado na Tab.3.6 para 
algumas substâncias. Percebe-se então que melhores estimativas de pressões 
de vapor, são obtidas utilizando dados a partir da pressão atmosférica. 
Os desvios apresentados na Tab.3.6 correspondem a: 
• SD : EEC de SRK, (t:.Hv)dippr; SP : SRK, (t:.Hv)pitzer ST : SRK, 
( L::.Hv) ajuste· 
• PD: EEC de PR, (t:.Hv)dippr; PP: PR, (t:.Hv)pitzer; PT: PR, (t:.Hv)ajuste· 
• .VD : EEC de VdW, (t:.Hv)dippr; VP : VdW, (t:.Hv)pitzer; VD : VdW, 
(L::. H v) ajuste· 
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Tbl 33 D a e a .. d" d esVlOS roê lOS - d e pressao e vapor para a eq. d SR.K e 
SUBSTANCIA .ó.l (%) .ó.2 (%) .Ó.g (%) Tr 
CHC!3 (15) - CLOROFORMIO 0.85 0.74 0.82 0.49-0.62 
CH40 (18) - METANOL 1.42 1.50 1.46 0.58-0.78 
CH5 N (10) - METILAMINA 8.81 8.89 8.58 0.44-0.62 
C2HCi3 (17)- TRICLOROETILENO 3.11 3.11 3.10 0.51-0.63 
C2H3N (13) - ACETONITRILA 1.04 1.16 1.83 0.65-0.87 
C2H40 (19)- ACETALDEÍDO 3.42 2.47 3.16 0.59-0.82 
C2H40 (18)- OXIDO DE ETILENO 1.43 1.43 2.21 0.45-0.61 
C2H60 (24)- DIMETIL ETER 9.52 9.75 9.67 0.45-1.00 
C3H60 (15)- n-PROPIONALDEIDO 0.34 0.52 0.32 0.56-0.63 
C4H40 (19)- FURANO 2.21 2.14 2.91 0.56-0.99 
C4H4S (41)- TIOFENO 7.94 7.75 7.90 0.41-0.99 
C4H6 (16)- ETIL ACETILENO 1.91 1.79 1. 72 0.46-0.64 
C4HwO (40)- sec-BUTANOL 3.17 3.14 3.27 0.59-1.00 
C4Hw0 (26) - terc-BUTANOL 2.32 2.73 2.54 0.65-1.00 
C4H11 N (11) - n-BUTILAMINA 0.27 0.57 0.28 0.56-0.66 
C5 H5 N (46)- PIRIDINA 1.94 1.74 2.31 0.55-0.99 
C5 H100 (14)- DIETIL CETONA 2.00 1.89 2.11 0.55-0.69 
C5 H12 (44)- NEOPENTANO 1.51 1.44 1.31 0.59-1.00 
C6H6 (88) - BENZENO 4.67 4.83 4.91 0.41-1.00 
C6H12 (93) - CICLOHEXANO 3.38 3.40 3.44 0.42-1.00 
C6H120 (24) - 3-HEXANONA 1.51 1.43 1.51 0.50-0.72 
C6H14 (14) - 2,3-DIMETIL BUTANO 5.15 4.97 4.87 0.57-0.99 
C6H14 (42)- n-HEXANO 2.51 2.49 2.64 0.57-0.99 
C6H140 (13)- 2-HEXANOL 4.77 4.79 4.84 0.53-0.71 
C1H16 (79) - n-HEPTANO 2.90 2.88 2.97 0.51-1.00 
CgH18 (52) - n-OCTANO 3.42 3.35 3.57 0.52-1.00 
C9 H10 (39) - INDANO 0.67 0.63 0.69 0.51-0.70 
C9 H20 (38) - n-NONANO 2.82 2.81 2.96 0.52-0.86 
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Tabela 3 4· Desvios médios de pressão de vapor para a eq de PR ..
SUBSTANCIA Â.l (%) .6.2 (%) .Ó.s (%) Tr 
CHC13 (15) - CLOROFORMIO 0.85 0.74 0.82 0.49-0.62 
CH40 (18) - METANOL 1.42 1.49 1.45 0.58-0.78 
CH5 N (10) - METILAMINA 8.81 8.88 8.58 0.44-0.62 
C2HCb (17)- TRICLOROETILENO 3.11 3.11 3.10 0.51-0.63 
C2H3N (13) - ACETONITRILA 0.97 1.15 1.77 0.65-0.87 
C2H40 (19) - ACETALDEIDO 3.40 2.46 3.14 0.59-0.82 
C2H40 (18)- ÓXIDO DE ETILENO 1.43 1.43 2.21 0.45-0.61 
C2H60 (24)- DIMETIL ÉTER 9.52 9.75 9.67 0.45-1.00 
C3 H60 (15) - n-PROPIONALDEIDO 0.34 0.51 0.32 0.56-0.63 
C4H40 (19)- FURANO 2.17 2.11 2.88 0.56-0.99 
C4H4S (41)- TIOFENO 7.94 7.75 7.90 0.41-0.99 
C4H6 (16)- ETIL ACETILENO 1.91 1.79 1.72 0.46-0.64 
C4HwO (40)- sec-BUTANOL 3.16 3.12 3.27 0.59-1.00 
C4HwO (26) - terc-BUTANOL 2.29 2.69 2.52 0.65-1.00 
C4H11 N (11) - n-BUTILAMINA 0.27 0.56 0.28 0.56-0.66 
C5 H5 N (46)- PIRIDINA 1.93 1. 73 2.30 0.55-0.99 
C5H100 (14) - DIETIL CETONA 2.00 1.89 2.12 0.55-0.69 
C5 H12 (44) - NEOPENTANO 1.49 1.43 1.31 0.59-1.00 
C6H6 (88) - BENZENO 4.67 4.83 4.91 0.41-1.00 
C6H12 (93) - CICLOHEXANO 3.38 3.40 3.44 0.42-1.00 
C6H120 (24) - 3-HEXANONA 1.51 1.43 1.51 0.50-0.72 
C6H14 (14) - 2,3-DIMETIL BUTANO 5.13 4.95 4.85 0.57-0.99 
C6H14 (42)- n-HEXANO 2.49 2.48 2.63 0.57-0.99 
C6H140 (13)- 2-HEXANOL 4.76 4.79 4.84 0.53-0.71 
C1H16 (79) - n-HEPTANO 2.90 2.87 2.96 0.51-1.00 
C8 H18 (52) - n-OCTANO 3.41 3.35 3.57 0.52-1.00 
C9 H10 (39) - INDANO 0.67 0.63 0.69 0.51-0.70 
C9 H2o (38) - n-NONANO 2.82 2.80 2.95 0.52-0.86 
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Tabela 3 5· Desvios médios de pressão de vapor para a eq de VdW ..
SUBSTANCIA .Ó..l (%) .ó..2 (%) Âa (%) Tr 
CHCI3 (15) - CLOROFORMIO 0.83 0.76 0.80 0.49-0.62 
CH40 (18) - METANOL 1.54 1.55 1.58 0.58-0.78 
CH5 N (10)- METILAMINA 8.83 8.93 8.61 0.44-0.62 
C2HCb (17) - TRICLOROETILENO 3.12 3.11 3.10 0.51-0.63 
C2H3 N (13) - ACETONITRILA 1.46 1.14 2.23 0.65-0.87 
C2H40 (19)- ACETALDEIDO 3.60 2.52 3.34 0.59-0.82 
C2H40 (18) - OXIDO DE ETILENO 1.45 1.45 2.24 0.45-0.61 
C2H60 (24)- DIMETIL ETER 9.54 9.77 9.68 0.45-1.00 
C3 H60 (15)- n-PROPIONALDEIDO 0.36 0.56 0.34 0.56-0.63 
C4H40 (19)- FURANO 1.82 1.80 2.60 0.56-0.99 
C4H4S (41) - TIOFENO 7.95 7.76 7.91 0.41-0.99 
C4H6 (16) - ETIL ACETILENO 1.92 1.80 1.73 0.46-0.64 
C4H100 (40) - sec-BUTANOL 3.09 3.03 3.20 0.59-1.00 
C4H100 (26) - terc-BUTANOL 2.58 3.08 2.72 0.65-1.00 
C4H11 N (11)- n-BUTILAMINA 0.25 0.66 0.29 0.56-0.66 
C5 H5 N (46)- PIRIDINA 1.89 1.70 2.26 0.55-0.99 
C5H100 (14) - DIETIL CETONA 1.94 1.93 2.07 0.55-0.69 
C5H12 (44)- NEOPENTANO 1.41 1.35 1.29 0.59-1.00 
C6H6 (88) - BENZENO 4.68 4.84 4.92 0.41-1.00 
C6H12 (93) - CICLOHEXANO 3.39 3.40 3.45 0.42-1.00 
C6H120 (24) - 3-HEXANONA 1.54 1.48 1.54 0.50-0.72 
C6H14 (14) - 2,3-DIMETIL BUTANO 5.05 4.89 4.81 0.57-0.99 
C6H14 (42) n-HEXANO 2.48 2.47 2.62 0.57-0.99 
C6H140 (13) 2-HEXANOL 4.82 4.87 4.89 0.53-0.71 
C7 H16 (79) n-HEPTANO 2.92 2.90 2.99 0.51-1.00 
CsH1s (52) n-OCTANO 3.43 3.36 3.58 0.52-1.00 
C9Hw (39) INDANO 0.69 0.65 0.71 0.51-0.70 
CgH2o (38) n-NONANO 2.87 2.86 3.00 0.52-0.86 
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Tabela 3.6: Desvios de pressão de vapor na região entre a temperatura de 
ebulição e a temperatura crítica 
SUBSTANCIA SD SP ST PD pp PT VD VP 
C2H60 (15) - DIM. ETER 2.86 3.00 4.29 2.83 2.97 4.24 2.70 2.70 
C4H4S (14)- TIOFENO 3.00 2.64 4.20 3.01 2.59 4.16 2.99 2.76 
C5H5N (38) - PIRIDINA 1.02 0.91 1.66 1.01 0.88 1.63 0.88 0.78 
C6H6 (51) - BENZENO 0.84 0.85 1.15 0.83 0.83 1.15 0.77 0.79 
C6H12 (54)- CICLOHEXAN 1.78 1.75 1.96 1.76 1.73 1.96 1.74 1.72 
C6H120 (8) - 3, HEXANONA 0.09 0.20 0.13 0.07 0.19 0.12 0.21 0.32 
CgH1o (8) - INDANO 0.12 0.15 0.19 0.11 0.14 0.18 0.20 0.24 
C9H20 (9) - n-NONANO 0.36 0.54 0.97 0.37 0.49 0.90 0.50 0.98 
3.4.2 Entalpias de vaporização como função de capaci-
dades caloríficas 
Tem-se da eq.(3.26) a igualdade, 
Integrando de Po a P1 = Patm, com T = T 0 = cte: 
ou 
Pa [a ( an] t:,Hv(Po,To)=t:,Hv(PI,To)+ h,
1 
a(~) /p (3.48) 
Sabendo que 
_!}_ [at:,Hv] = _!}_ [at:,Hv] 
ap ar p âT aP T (3.49) 
a substituição da eq.(3.26) na eq.(3.49), leva a 
_!!_ [at:,H"] = _!!_ [a ( '*)] 











integrando de P0 a P1, a T constante, 
(
â!:.Hv) _ (â!:.Hv) = fp' _!!_ [â(~)] dP (3.51) 
âT P âT P }po âT â (.1) 
1 o T p 
integrando em T : 
(3.52) 
Como 
a eq.(3.52), fica 
e integrando de A a ~, 
h~ u: f::..CpodT] d G) =h~ [ir~ f::..ep,dT] d G) + 
(1< { (T [ {Po Ô [Ô ( ~)] ] } ( 1) (3.53) + } -fo Jro } Pt âT Ô ( ~) p dP dT d T 
Calculando o segundo termo do lado direito da eq.(3.53) : 
= (Po { t:. V (P, T) _ 1::. V (P, To) _ [8 ( ~)] (2. _ ~)} dP 
}p, T To â(.l) To T 
T P,T=To 
(3.54) 
Com !:;.H = f !:;.epdT , tem-se 
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ou 
Substituindo na eq.(3.32), tem-se uma equação da forma 
~ J: AV (P, T) + l~ [/r~ Aep"dT] d G) = 
= ÂHv (Pa, To) [;o-~] (3.55) 
Substituindo a eq.(3.54) na eq.(3.53), e a equação resultante na eq.(3.55), 
Jtilizando a eq.(3.48), obtém-se 
Lembrando que 
oquação resultante é : 
~1: AV(P,T)+ ;; u: Aep1dT]dG)- ;oJ:" AV(P,To) = 
= AHv (P1, Ta) [;o-~] (3.56) 
ÂCp, é obtido a partir de 
(8(~v)t = ÂCp (3.57) 
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Com a condição, 
~ [ÔÀHv] = ~ [ÔÀHv] 
âP âT p âT âP T 
e com a eq.(3.26), 
(
â(!:;.Hv)) =/:;.V_ T (â/:;.V) 
âP T âT P 
chega-se a 
(â/:;.c,) = -T (321::,.;) âP T âT p 
integrando em relação à pressão 
CP1 = Cpa- T (~;~) P 
A relação obtida para ÀV, eq.(3.39), tem a forma, 
Com isso, 






ÀCpl = CPo - CP! 
(3.58) 
(3.59) 
Integrando a eq.(3.56) após as substituições dos termos, obtém-se uma 
equação da forma : 
APs B ln(Ps) _ AH _ B ln (PI) f (cid) _f ( L) AP1 B ln (H) = 
T + T T T + Po CP + To + T
0 
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A eq.(3.60) é então utilizada para calcular pressões de vapor, fazen-
do uma regressão linear entre o lado esquerdo dessa equação e ( if.. - ~), 
utilizando pressões de vapor experimentais. Calcula-se o valor de Pa com o 
termo (v:.º + B J;'i,Po)), que representa O coeficiente linear da reta. 
O termo [~Hv (P1,Ta)- r (c;.) +r (c~)] representa o coeficiente angu-
lar. Com a regressão, obtém-se o valor de ~Hv (P1, Ta), uma vez que r (c;;!) 
e f 0 (c~) são definidos pelas constantes específicas das equações de capaci-
dades caloríficas de líquido e vapor[30] e pela temperatura T0 • Tendo calcu-
lado o valor de pressão Pa , os demais são calculados por iteração dos valores 
experimentais, para uma faixa de temperatura definida. 
A Tab.3. 7 contém os desvios médios de pressão de vapor encontrados para 
algumas substâncias, calculando a entalpia de vaporização a partir de dados 
de capacidade calorífica das fases líquida e vapor, e para a função ~V ( P, T), 
a eq.(3.39) ajustada para as três equações cúbicas descritas. 
Obs. : * na Tab.3.7 representa substâncias calculadas na região (n- Te) 
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Tabela 3. 7: Desvios médios de pressão de vapor utilizando dados de capaci-
dad l 'fi d l' ·d es caon cas e Iqm o e vapor 
SUBSTANCIA SRK PR VdW Tr 
CHC13 (15)- CLOROFORMIO 1.60 1.60 1.55 0.49-0.62 
CH40 (18) - METANOL 1.41 1.41 1.52 0.58-0.78 
CH5 N (10)- METILAMINA 6.46 6.45 6.52 0.44-0.62 
C2HCl3 (17) - TRICLOROETILENO 3.12 3.12 3.06 0.51-0.63 
C2H3N (13) - ACETONITRILA 3.01 2.32 2.04 0.65-0.87 
C2H40 (19)- ACETALDEIDO 2.44 2.43 2.59 0.59-0.82 
C2~0 (18)- OXIDO DE ETILENO 2.24 2.22 2.25 0.45-0.61 
C2H60 (15) - DIM.ETER* 8.32 8.58 10.79 0.62-1.0 
C3H60 (15) - n-PROPIONALDEIDO 0.70 0.71 0.66 0.56-0.63 
C4H40 (19) - FURANO 3.45 3.56 4.43 0.56-0.99 
C4~S (14) - TIOFENO* 5.95 6.13 5.66 0.62-0.99 
C4Hs (16) - ETIL ACETILENO 2.41 2.41 2.43 0.46-0.64 
C4HwO (23) - sec-BUTANOL* 4.09 4.02 3.05 0.70-1.0 
C4HwO (26) - terc-BUTANOL 3.21 3.21 3.24 0.65-1.00 
C4H11 N (11) - n-BUTILAMINA 1.11 1.13 1.05 0.56-0.66 
C5H5 N (46)- PIRIDINA 5.10 5.09 5.10 0.55-0.99 
C5H100 (14)- DIETIL CETONA 1.35 1.35 1.38 0.55-0.69 
C5 H12 (44)- NEOPENTANO 4.95 5.11 5.91 0.59-1.00 
CsH6 (51)- BENZENO* 5.53 5.72 6.32 0.63-1.0 
C6H12 (54) - CICLOHEXANO* 3.37 3.49 3.82 0.64-1.0 
C6H12 0 (24) - 3-HEXANONA 3.00 3.00 2.99 0.50-0.72 
C6H14 (14)- 2,3-DIM. BUTANO 4.14 4.16 4.21 0.57-0.99 
C6H14 (42)- n-HEXANO 5.38 5.37 5.37 0.57-0.99 
C6H140 (13) - 2-HEXANOL 6.70 6.69 6.87 0.53-0.71 
C1H1s (28) - n-HEPTANO* 6.99 7.28 10.06 0.69-1.0 
C9H10 (39) - INDANO 1.96 1.97 1.91 0.51-0.70 
C9H20 (9) - n-NONANO* 0.58 0.61 0.46 0.71-0.86 
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3.5 Cálculo dos desvios 
Os desvios experimentais de pressões de vapor (tp) e temperaturas (Er), 
são normalizados de acordo com a região de cálculo da seguinte forma[35] : 
• T < T b =? constante : 
Er [K] = 0.01 
Ep [KPa] = 0.1 
• · Tb< T <Te=? interpolação linear : 
0 1 
0.09 (Te - T) 
Er=.- (T. -T.) 
c b 
Ep = 5.0 _ 4.9(Tc- T) 
(Te- n) 
" T = T c =? constante : 
Er = 0.1 
Ep = 5.0 
O desvio padrão é dado por 
( 
z 2)0.5 L ( P•xp-Pcalc) 
i-l Pexp 
rTp = z -1 
com Z = número de pontos experimentais. 
O desvio em cada ponto definido por[35] 
Obtém-se uma relação para Ll. V na forma da eq. (3. 39), ajustada às pressões 




TLl.V (Pca~c, T) 
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Calcula-se o desvio .6., definido da forma : 
.6. = P exp - Pcalc 
CTp,i 
(3.61) 
A Tab.3.8 contém as pressões de vapor calculadas e as experimentais em 
cada ponto, com os respectivos valores de .6. calculado pela eq.(3.61), para 
o neopentano, utilizando a equação de Soave-Redlich-Kwong[3] para .6. V, e 
para a entalpia de vaporização, a equação do DIPPR, eq.(3.40)[30] e a relação 
obtida a partir de dados de capacidade calorífica das fases líquida e vapor, 
sendo para o neopentano : T, = 433.78 K; P, = 3199.0 KPa; Tb = 
282.65 K. 
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Tabela 3.8: Desvios de pressão de vapor para o neopentano 
T (K) Pexp[KPa) (P calc)mp (KPa) (P calc)c, (KPa) (~)mp (~)c, 
259.32 39.997 40.018 45.094 -2.27d-2 -2.02 
259.75 42.197 40.744 45.756 1.52 -1.34 
262.75 46.45 47.976 50.621 -1.46 -1.45 
265.15 52.529 51.380 54.891 9.87d-1 -7.30d-1 
267.83 57.417 58.687 59.999 -1.01 -7.32d-1 
268.02 57.828 57.864 60.368 -2.82d-2 -7.15d-1 
271.57 66.661 66.788 67.871 -8.75d-2 -2.97d-1 
272.15 69.821 68.219 69.264 1.06 1.31d-1 
272.85 70.133 71.787 70.767 -1.09 -1.48d-1 
276.25 80.753 80.173 79.153 3.35d-1 3.26d-1 
277.85 85.030 85.896 83.346 -4.76d-1 3.26d-1 
280.38 93.366 93.646 90.334 -1.41d-1 5.36d-1 
282.65 101.35 101.671 97.180 -1.49d-1 6.80d-1 
282.88 102.35 102.219 97.844 6.04d-2 7.27d-1 
287.25 119.99 120.214 112.323 -8.33d-2 1.04 
287.62 120.81 121.598 113.657 -2.91d-1 9.59d-1 
292.64 143.27 144.477 132.780 -3.61d-1 1.17 
297.71 169.05 170.611 155.113 -3.86d-1 1.30 
302.82 198.52 200.378 180.701 -3.85d-1 1.41 
307.99 232.06 234.357 210.597 -4.03d-1 1.45 
Cont. Tab.3.8- desvios encontrados para C5 H 12 - NEOPENTANO 
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T [K] Pexp[KPa] (P calc)orp [KPa] (P calc)c [KPa] (.ó.)mp (.ó.)Cp 
313.20 270.07 272.643 245.092 -3.86d-1 1.46 
323.15 355.55 362.113 324.609 -7.46d-1 1.36 
330.15 426.98 431.005 392.956 -3.82d-1 1.24 
343.15 585.96 595.450 552.373 -6.62d-1 8.98d-1 
348.15 657.60 658.700 626.766 -6.88d-2 7.35d-1 
353.15 735.83 735.424 708.380 2.28d-2 5.86d-1 
358.15 820.43 818.698 798.564 8.76d-2 4.19d-1 
363.15 912.13 908.180 897.645 1.80d-1 2.50d-1 
368.15 1010.7 1004.57 1005.66 2.54d-1 7.87d-2 
373.15 1117.3 1107.52 1121.78 3.68d-1 -6.33d-2 
378.15 1231.6 1218.18 1247.71 4.60d-1 -2.07d-1 
383.15 1354.9 1336.05 1385.02 5.90d-1 -3.52d-1 
388.15 1486.4 1462.41 1531.65 6.87d-1 -4.83d-1 
393.15 1628.1 1596.23 1687.75 8.36d-1 -5.82d-1 
398.15 1779.8 1739.47 1854.25 9.71d-1 -6.66d-1 
403.15 1939.7 1891.69 2028.94 1.06 -7.33d-1 
408.15 2111.5 2050.74 2215.28 1.24 -7.84d-1 
413.15 2295.1 2220.12 2410.31 1.42 -8.02d-1 
418.15 2491.5 2399.17 2613.95 1.61 -7.86d-1 
423.15 2700.5 2587.98 2824.74 1.82 -7.36d-1 
428.15 2924.0 2784.36 3043.28 2.22 -6.53d-l 
431.15 3069.6 2964.33 3178.89 1.60 -5.70d-l 
433.15 3165.7 3088.69 3268.59 1.14 -5.20d-1 
obs. : (Pcalc)dip> (Li.)dip----. eq.(3.40) para Li.Hv; (Pwlc)<v' (Li.)<v----. eq.(3.44) 
para Li.Hv. 
3.6 Resultados 
A equação de Clausius-Clapeyron, eq.(3.15), pode ser escrita na forma 
d (In P) Li.Hv 
-dT Li.ZRT 2 
(3.62) 
onde Li.V = Ll.tRT. Integrando a eq.(3.62) assumindo Li.Hv independente 












B = _ t>.Hv 
R 
A eq.(3.64) descreve um comportamento linear de lnPv vs. 1/T, utilizan-
do a equação de Clausius-Clapeyron. No entanto, segundo Ambrose[21], o 
comportamento de lnPv vs. 1/T apresenta a forma de um S, estabelecido 
a princípio como uma característica das curvas de pressão de vapor dos n-
alcanos, mas depois verificada a validade para as demais substâncias. Essa 
curva que se forma na região de baixa temperatura é devido à dependência 
da entalpia de vaporização com a temperatura, o que não é considerado na 
equação de Clausius-Clapeyron simplificada, eq.(3.64). 
As Figs.3.5, 3.6 e 3.7 apresentam o comportamento de lnPv vs. 1/T, 
utilizando pressões de vapor experimentais e calculadas com as três equações 
cúbicas para o neopentano, e a relação ajustada para a entalpia de vaporiza-
çao. 
O comportamento de t>., eq.(3.61), com a temperatura está representado 
nas Figs.3.8 a 3.13 utilizando duas substâncias como exemplo, para as três 
EEC e as quatro relações de entalpia de vaporização testadas, onde: 
• (t>.Hv)dip-+ eq.(3.40) 
• ( t>.Hv )pit -+ eq. (3.41) 
• (tJ.Hv)aj -+ eq.(3.42) 
• (t>.Hv ),p -+ eq. (3.44) 
Os pontos nos gráficos das Figs.3.8 a 3.13 que situam-se na região -1 :S 
t,. :S 1 são considerados termodinamicamente consistentes, pois estão dentro 
da faixa de erros experimentais de pressão de vapor, conforme descreve a 
eq.(3.61). 
Para verificar se as pressões de vapor calculadas descrevem comportamen-






os gráficos das Figs.3.14 a 3.16 descrevem esse comportamento para as três 
equações cúbicas. 
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3. 7 · Análise dos resultados 
Comparando os resultados obtidos com as diferentes equações de en-
talpia de vaporização utilizadas, verifica-se que a relação de Pitzer, eq.(3.41), 
apresenta os menores desvios, compatíveis com a equação do DIPPR(30], 
eq.(3.40), e a equação ajustada com dados experimentais de entalpia deva-
porização, eq.(3.42), e consideravelmente menor que os resultados obtidos 
utilizando relações de capacidades caloríficas. Contudo, em geral, é possível 
utilizar os resultados obtidos com as eqs. (3.40) e (3.42) como formas de veri-
ficação, independentes, da eq.(3.41), visto que a equação ajustada e a relação 
do DIPPR apresentam coeficientes definidos para cada substância, enquan-
to a relação de Pitzer é uma forma generalizada de cálculo de entalpias de 
vaponzaçao. 
Uma possível origem para as diferenças entre os desvios relativos obti-
dos com a eq.(3.42) e com a eqs.(3.40) e (3.41), pode estar relacionada com o 
menor número de parâmetros, e outro fato importante a considerar é a peque-
na quantidade de dados experimentais de entalpia de vaporização disponível, 
o que torna necessária uma extrapolação da equação, apoiada na concordân-
cia da eq.(3.42) com o comportamento de 6.Hv com a temperatura, inclusive 
no ponto crítico, onde 6.Hv (Te) -+ O. 
O ajuste feito entre 6. V calculado com as equações de estado cúbicas e as 
pressões de vapor experimentais, definido pela eq.(3.39), mostrou ser possível 
calcular pressões de vapor com desvios pequenos em relação às pressões de 
vapor experimentais, levando em consideração a simplicidade da equação e o 
pequeno número de parâmetros dessa equação. As constantes são calculadas 
para cada substância e ajustada aos dados experimentais disponíveis. Entre 
as equações cúbicas, os resultados dos desvios de pressão de vapor variaram 
pouco de maneira geral entre as substâncias analisadas, sendo a equação de 
Peng-Robinson(l3] que apresentou os menores desvios para a maioria das 
substâncias. 
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{ INICIO ) 
l 
(Entrada com a 
fórmula 
l • 
Leitura no DIPPR de Integração numérica por Simpson de LlV(eq.3.39) 
I Te, Pc, w, (Pv)exp• T, (Llliv)exp• na eq.(3 .32) ctes da eq.(3.40) 
P(i+l)- 0.1% P(i), 
~ 
.. 
i = no de iterações 
Cálculo de LlZ = Z v - Z 1 com 
Eq.(3.32)<=0.01? NÁO ___j aeq.(3.33)e LlV=Vv- Vt 
com a eq.(3.34) 
• SIJ. Regressão linear de Ll V vs 1 tP exp 
obtendo as ctes A e B da eq.(3.39) Cálculo das ctes da eq.(3.39) 
com as pressões de vapor 
~ 
calculadas, obtendo nova relação 
para LlV 
Cálculo das ctes A e B da ~ eq.(3.42) por regressão 
I Cálculo dos desvios de Pv linear de ( Llliv)exp vs T r 
l l 
Integração numérica de Llliv na Impressão dos resultados 
eq.(3.32) pelo método de .... 1 -Simpson, utilizando as eqs.(3.40), (3.41) e (3.42) 
( FIM ) I 
Figura 3.4: Procedimento de cálculo de pressão de vapor. 
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Figura J.5: ln[P v] vs. 1/T para CsH12 com a eq. de SRK. 
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Figura 3.12: .ó. vs. T para CsHsN : EEC de PR 
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• (t.H) . 
= 619.95 K •J o (t.H) 3 cp 
o (t.H)d; 
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Figura 3.13: .C::. vs. T para CsHsN: EEC de VdW 
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Figura 3.14: P~ vs . .C::. V= vv- VL: (SRK). 
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Figura 3.16: ;v vs . .6.V = Vv- VL: (VdW). 
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Capítulo 4 
Generalização do Critério de 
Maxwell para EEC 
4.1 Introdução 
A regra definida por Clerk-Maxwell em 1875[29], denominada Critério 
de Maxwell, estabelece que num diagrama P vs. V definido por uma EEC, 
a pressão de vapor é o segmento que corta a isoterma em áreas iguais, pas-
sando pelos pontos de volume do vapor e volume do líquido, sendo constante 
entre esses pontos. A Fig.4.1 contém a representação da regra definida por 
Maxwell. A exigência de igualdade das áreas marcadas na Fig.4.1 pode ser 
verificada com o auxílio da equação da energia livre de Gibbs[lü], 
dG = VdP- S..dT (4.1) 
Integrando a eq. ( 4.1) entre dois pontos, ao longo de uma isoterma, 
(4.2) 
Como, f::.G = Gv -GL e no equilíbrio entre as fases líquida e vapor, Gv = GL, 














f" (Pa- P.)dV 
lv. 
Igualando as eqs.(4.5) e (4.6) e integrando, chega-se a 
(4.5) 
(4.6) 
que tem a mesma forma que a eq.(4.4) integrada, o que satifaz a condição de 




Figura 4.1: Regra da igualdade das áreas de Maxwell[lO]. 
Com a definição de Maxwell, as equações de estado são obtidas de forma 
a obedecer esse critério, ou seja, as equações são forçadas a se ajustarem 
à regra da igualdade das áreas, sendo esse ajuste definido pelo parâmetro 
dependente da temperatura, o parâmetro a nas EEC[27]. 
Aplicando a regra de Maxwell , a região de duas fases é evitada. Essa 
região bifásica é instável pois contraria o critério de estabilidade que descreve 
que ( ~~) T < O. Este critério de estabilidade, é definido a partir do cálculo 
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da entropia no equihôrio de fases[ lO]. Observando a Fig.4.1, verifica-se que a 
condição de estabilidade não é obedecida na região entre os pontos de volume 
de líquido e volume de vapor, pontos a e b respectivamente, que é a região 
bifásica. 
Assim, a utilização do critério de Maxwell, permite obter o comporta-
mento PVT de uma substância pura, no equilíbrio líquido-vapor, utilizando 
equações de estado, sem considerar a região de duas fases. 
A generalização de Kahl[28] do critério de Maxwell, consiste em fazer o 
segmento de pressão de vapor não cortar a isoterma em áreas iguais, mas 
em quantidade que depende da energia interna e das diferenças de calores 
específicos das fases líquida e vapor . Com isso, tem-se uma descrição mais 
realista da região de duas fases. 
Kahl descreve a região PVT de um fluido de forma que equações de estado 
são utilizadas para calcular pressões de vapor fora da região instável, e dentro 
desta região a pressão de vapor é constante e independente do volume, Pv (T). 
Então, segundo Kahl, a região fora da região bifásica, é definida por uma 
equação de estado, P (V, T); dentro dessa região, a pressão é dada por um 
segmento isobárico, Pv (T), reversível, de forma que 
(4.7) 
Partindo da equação da energia interna, 
dU = TdS- PdV (4.8) 
a diferencial em relação ao volume é, 
(âU) = T (âP) _ p âV T âT v (4.9) 
onde (~)v = (Z~)T, sendo S a entropia molar, V o volume molar e P a 
pressão[lO]. 
Utilizando uma equação de estado, para P (V, T), a integral da eq.(4.9), 
fica 
U (V, T) = g (V) + f (T) (4.10) 
Para a entropia, integrando a eq.(4.8) do ponto crítico a um ponto qual-
quer, considerando a eq.(4.10) : 
S (V, T) = Se+ gl (T) +ir~~ djd~) dT 
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(4.11) 
onde o sub-índice c se refere ao ponto crítico. 
Sabendo que a equação da energia livre de Gibbs é 
( 4.12) 
e no equilíbrio 
ó.G =0 (4.13) 
Aplicando a eq.(4.12) no equilíbrio, com o auxílio das eqs.(4.10) e (4.11), 
e utilizando a equação de Van der Waals[lOJ para P (V, T), Kahl obteve a 
relação 
(4.14) 
e consequentemente uma relação em função da temperatura, denominada de 
6. (T), da forma 
Ó. (T) = JV (T)- /L (T) + T {Te [djV (T) - djL (T)] dT 
Jr dT dT T (4.15) 
A relação de 6. (T) é obtida mediante a não exigência de reversibilidade 
em alguma oscilação instável da isoterma de Van der Waals, P (V, T), na 
região VL (T) < V (T) < vv (T). No critério de Maxwell, reversibilidade é 
requerida, levando à igualdade das áreas, sendo neste caso, 6. (T) = O. 
Definindo uma relação para 6. (T), pode-se encontrar a pressão de vapor, 
Pv (T) e os volumes de líquido e vapor, VL (T) e vv (T), respectivamente. 
Observa-se na eq.(4.15), que 6 (T) diminui à medida que a temperatura 
aumenta e no ponto crítico, JL (Te)= f v (Te)· 
Com t, (T) diferente de zero. obtém-se melhor descrição do equilíbrio de 
fases de uma substância, pois neste caso, as capacidades caloríficas do líquido 
e do vapor são diferentes, enquanto no critério de Maxwell, essas propriedades 
são iguais. 
Kahl[28], utilizando a equação de Van der Waals, avaliou a possibilidade 
de introduzir uma relação 6 (T), para calcular propriedades das substâncias 
no equilíbrio de fases, e verificou que a pressão de vapor pouco se modifica 
em relação ao critério de Maxwell, com 6 (T) = O, mas obteve melhores 
predições de entropia de vaporização para metais e capacidades caloríficas 
da fase líquida. 
Partindo do trabalho de Kahl, Nitsche[29] verificou a possibilidade da 
introdução de um parâmetro 6. (T) para melhor predição do comportamento 
PVT de fluidos utilizando outras equações de estado. 
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Nitsche apresentou a proposta de ajustar esse novo parâmetro a dados 
experimentais de pressões de vapor, com o objetivo de obter pressões de vapor 
calculadas, mais próximas âs experimentais. 
A importância prática de ll. (T), é que ele pode ser considerado um 
parâmetro ajustável, a partir de dados experimentais; não havendo, portanto, 
qualquer alteração na equação de estado, pois o ll. (T) não é um parâmetro 
da equação, podendo assim melhorar as pressões de vapor calculadas, sem 
precisar ajustar os parâmetros das equações. 
4.2 Determinação da relação .6. (T) 
A equação da energia de Helmholtz com número de moles constante 
dA= -PdV- SdT ( 4.16) 
diferenciada no volume a temperatura constante, fica 
(4.17) 
Em um gráfico da energia de Helmholtz molar (A) versus o volume molar 
(V), corno na Fig.4.2, verifica-se que alterando verticalmente a curva da 
energia de Helmholtz da fase líquida a urna temperatura fixada T, a linha 
tangente, definida pela eq. ( 4.17) é alterada, de forma que a pressão de vapor 
calculada também é alterada. 
Essa variação na curva da energia de Helrnholtz definida por um fator 
ll. (T), representa urna correção da energia de Helmholtz da fase líquida, 
que significa quanto essa curva deve variar verticalmente, alterando assim 
a eq.(4.17), de forma a obter pressões de vapor mais próximas aos valores 
experimentais. 
Com isso, percebe-se que, para obter melhores resultados de pressões 
de vapor calculadas utilizando equações de estado, não há necessidade de 
ajustar os parâmetros da equação aos dados experimentais, sendo o ll. (T) o 
parâmetro ajustável, o que apresenta a vantagem de se calcular pressões de 
vapor mais próximas às experimentais, sem alterar a equação de estado. 
Escrevendo a equação da energia de Helmholtz na forma[lO], 
dA = - PdV - SdT + Gdn (4.18) 
e sabendo que G é definido corno potencial químico(J.t), sendo G a energia livre 
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A 
ll.(T) =O (Maxwcll) 
Figura 4.2: Energia de Helmholtz (A) vs. Volume (V) [29]. 
de Gibbs, a eq.(4.18) escrita em propriedade molar a temperatura constante, 
fica 
dA= -PdV + )J, ( 4.19) 
Integrando em relação ao volume, obtém-se para o potencial químico na 
forma adimensional, a relação para a fase vapor 
)J,'{ (V,. V, Tr) = A,. (V,. V, Tr) + Pr (V,. V, Tr) V,. V ( 4.20) 
e para a fase líquida 
)J,~ (V,. L, Tr) =A,. (V,. L, Tr) + Pr (V,. L, Tr) V,. L+ é.r (Tr) (4.21) 
onde o 6.r (Tr) é a correção da energia de Helmholtz da fase líquida, sendo 
esta calculada pela eq.(4.17), com o auxílio de uma equação de estado. 
Como no equilíbrio líquido-vapor, 
( 4.22) 
então tem-se que no equilíbrio, 
( 4.23) 
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Com a eq.(4.23), as eqs.(4.20) e (4.21), são iguais no equilíbrio, de modo 
que obtém-se para ~r (Tr) a relação, 
( 4.24) 
sendo Pr sat a pressão de vapor reduzida. 
Utilizando dados experimentais de pressão de vapor e temperatura, e cal-
culando os volumes reduzidos molares das fases líquida e vapor (V,. L e V,. v) 
com uma equação de estado, obtém-se valores de ~r (Tr), calculados a partir 
de dados experimentais. 
Em um gráfico de ~r calculado com a eq.(4.24), contra a temperatura 
reduzida, Tn testado para algumas substâncias, Nitsche chegou a um ajuste 
linear da forma 
(4.25) 
e explicitando o ~r, 
(4.26) 
As constantes a e b representam os coeficientes lineares e angulares respec-
tivamente, e são específicas para cada substância. Observa-se na eq.(4.26) 
que ~r (Tr) diminui à medida que a temperatura aumenta e no ponto crítico, 
L:l.r (Tr = 1)-+ O; conforme a proposta de Kahl. Pode-se ver que ~r (Tr) =O 
no ponto crítico, aplicando a eq.( 4.24) neste ponto, onde V,. L = V,. v = 1, e 
consequentemente, Ar (V,. v, Tr) = Ar (V,. L, Tr). 
Nos gráficos da Fig.4.3, são apresentadas curvas de -(l,;:;rr)2 vs. (1- Tr) 
para algumas substâncias, sendo ~r calculado pela eq.(4.24) utilizando a 
equação de estado cúbica de Van der Waals para calcular os volumes reduzi-
dos molares das fases líquida e vapor, e dados experimentais de pressão de 
vapor. Pelos gráficos, observa-se que uma aproximação linear, descrita pela 
eq.(4.25) pode ser feita, dando origem à eq.(4.26). 
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Figura 4.3: Ajuste linear de 
(b )metano, (c )etano!, ( d)tiofeno. 
-(1-Tr)2 
~ vs. (1- Tr) (a)nitrometano, 
Então, ajustando o t.r (Tr), pela eq.(4.24), com dados experimentais 
de pressões de vapor, temperatura, propriedades críticas, utilizando uma 
equação de estado para calcular os volumes e encontrando as constantes a e 
b com a eq.(4.25), a pressão de vapor é calculada fazendo 
t,.r (Tr) - Ar (V,. V, Tr) + Ar (V,. L, Tr) 
Pr= (V,.V-V,.L) (4.27) 
onde o t.r (Tr) é definido pela eq.(4.26). 
No presente trabalho, pressões de vapor são calculadas com a eq.(4.27), 
utilizando as equações de estado cúbicas de Peng-Robinson[13], Soave-Redlich-
Kwong[3] e Van der Waals[lO], para algumas substâncias analisadas, com 
base na generalização do critério de Maxwell proposta por Kahl, que consiste 
na introdução de um parâmetro t. (T) com o objetivo de corrigir a energia 
de Helmholtz da fase líquida, e considerando o procedimento proposto por 
Nitsche para a obtenção de uma relação para t. (T). 
4.3 Equações de Estado Cúbicas 
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4.3.1 Equação de Soave-Redlich-Kwong 
A equação de Soave-Redlich-Kwong[3], escrita em função das variáveis 
adimensionais, é da forma 
onde: 
Pr = ~ pressão reduzida 
Tr = f temperatura reduzida 
V,. = ~ volume reduzido 
a (Tr, w) Sa 
O sub-índice c indica as propriedades na região crítica e 
Sa = 0.42748, Sb = 0.08664 e Z, = }. 
( 4.28) 
O valor do fator de compressibilidade crítico, Zc, pode ser calculado pela 
eq.(4.28), uma vez que 
(
í:)p) =O e 
í:)V To 
( 4.29) 
ou pode ser obtido aplicando a eq.( 4.28) no ponto crítico e calculando a 
equação cúbica resultante. No ponto crítico, tem-se Pr = 1, Tr = 1 e V,.= 1; 
substituindo esses valores na eq.(4.28), chega-se a uma equação da forma 
da qual obtém-se Z, = ~, sendo conhecidos os valores de Sa e sb· 
Fora da região crítica e tendo Z, calculado, os volumes reduzidos das 
fases líquida e vapor, são calculados com a eq.(4.28) na forma cúbica no 
volume[36], que apresenta a forma 
(v; )3 (V. )2 (-l) v; (a (Tr, W) Sa _ sb2 _ Trsb ) _ r + r P, z + r p z 2 z2 P, z 2 
rr: rr: c rc 
PrZ} 
( 4.30) 
Para encontrar uma relação para t:J.r (Tr) da forma da eq.(4.24), com a 




Utilizando a eq.(4.28) para Pr ("Vr, Tr), a energia de Helmholtz da fase vapor 
é 
A (v. v r,)=_ Tr I [z v. v_ ] + a(Tr,w)sa I [v. v]-~-
r r ' r Z n c r Sb Z n r Z 
c Sb c c 
a (Tr, W) Sa l [ V. vz] 
Z 
n Sb + r c 
sb c 
(4.32) 
e para a fase líquida 
a(Tr,w)sa [ L ] ( 
sbZc In Sb + Vr Z, + t:.r Tr) (4.33) 
Substituindo a eq.(4.32) na eq.(4.20) e a eq.(4.33) na eq.(4.21), obtém-se 
os potenciais químicos das fases líquida e vapor, que no equilíbrio devem ser 
iguais conforme a eq.( 4.23), chegando a uma relação para t:.r (Tr) na forma da 
eq.(4.24), em função das propriedades reduzidas da substância em questão 
e das constantes específicas da equação de Soave, eq.(4.28). Os volumes 
das fases são calculados com a eq.(4.30), utilizando dados experimentais de 
pressão de vapor com a temperatura, e propriedades críticas para determi-
nada substância. Tendo os volumes das fases líquida e vapor, pode-se então 
resolver as eqs.(4.32) e (4.33), chegando-se à pressão de vapor pela eq.(4.27). 
Resultados 
A Tab.4.1 apresenta os resultados obtidos de pressão de vapor com a 
equação de Soave-Redlich-Kwong, em comparação com os valores experi-
mentais e os desvios relativos de pressão de vapor em cada ponto, para o 
monóxido de carbono (CO), bem como os volumes reduzidos de líquido e 
vapor, calculados com a eq.(4.30). 
Uma forma de verificar a precisão dos resultados obtidos de volume de 
líquido, é através de equações de predição de volumes de líquido que apre-
sentam resultados mais confiáveis. Dentre as equações existentes, tem-se a 
equação do banco de dados do DIPPR[30] para calcular densidade líquida, 
definida por 
L A 
p = ( ( T)D) B I+ I-c 
( 4.34) 
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sendo o volume líquido, 
(4.35) 
e o volume reduzido da fase líquida, 
(4.36) 
Outra equação para predição de volumes de líquidos é a equação de Gunn 
e Yamada[37], válida na faixa de 0.2 < Tr < 1.0. A equação tem a forma 
VG L = Vsr V,. a (1 - wó) (4.37) 
e o volume reduzido de líquido, 
( 4.38) 
onde VG L correponde ao volume de líquido calculado pela equação de Gunn 
e Yamada, Vsr definido pela relação 
v: - Vo.6 
se - 0.3862 - 0.0866w 
( 4.39) 
onde w é o fator acêntrico e Vo.s é o volume molar de líquido a temperatura 
reduzida, Tr = 0.6. 
Vsr é definido como um volume de escala, utilizado no lugar do volume 
crítico, V,., pois dados experimentais de volume crítico são mais difíceis de 
se obter, e geralmente são de baixa precisão, pois a região crítica é mais 
sensível a pequenas alterações, como efeitos estruturais ou intermoleculares. 
O volume de escala, Vsr é calculado com densidades líquidas, que podem ser 
medidas com alta precisão, longe do ponto crítico. Os autores calcularam 
valores de Vsr e compararam com os volumes críticos para algumas substân-
cias, obtendo valores próximos, com pequenos desvios, devido às dificuldades 
de se obter dados experimentais de volume crítico com alta precisão. 
Para calcular a eq.(4.39) na ausência de dados de volume de líquido a 
Tr = 0.6, calcula-se Vsr fazendo 
Z = PrVsr 
" RT c 
( 4.40) 
com 
Zsr = 0.2920- 0.0967w ( 4.41) 
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obtida através de regressão linear de Zsc vs. w, para cerca de 26 substâncias 
apoiares. A eq.( 4.41), apresentou segundo Gunn e Yamada[37], um desvio 
relativo de cerca de 0.87% para algumas substâncias testadas pelos autores. 
Assim, Vsc é calculado substituindo a eq.(4.41) na eq.(4.40) : 
RTc ( ) Vsc = p · 0.2920- 0.0967w 
c 
O parâmetro o na eq.(4.37) é calculado pela relação 
O= 0.29607- 0.09045Tr 0.04842 (Tr) 2 ( 4.42) 
obtida de dados experimentais, e apresenta descontinuidade no ponto crítico, 
ou seja, 8 não tende a zero, quando Tr --+ 1.0, mas apesar disso, os resultados 
obtidos com a equação ( 4.37) são de alta precisão, quando comparados com 
dados experimentais. 
Na eq. ( 4.37), o parâmetro Vr o é calculado de acordo com a faixa de tem-
peratura, da seguinte forma : 
0.2 < Tr :'0: 0.8 
V,. 0 = 0.33593 - 0.33953Tr + 1.51941 (Tr )2 - 2.02512 (Tr )3 + 
( 4.43) 
e para 0.8 < Tr < 1.0, 
Vr o= 1 + 1.3 (1- Tr)0.5 log (1- Tr)- 0.50879 (1- Tr)-
-0.91534 (1 - Tr )2 ( 4.44) 
O método de Gunn e Yamada, limitado a cálculo de volumes de líqui-
do saturados, pode ser aplicado a compostos apoiares e fracamente polares, 
embora tenha apresentado bons resultados para álcoois e acetonitrila[8]. 
Observa-se na eq.(4.44), que no ponto crítico, ou seja, quando Tr = 1.0, 
V 0 =10e r . 
dV 0 _r_= 00 
dTr 
assim, neste ponto, Vsc--+ V:, e pela eq.(4.37), no ponto crítico, VG L tende 
a v;, (1 - wo), devido à descontinuidade do o, eq.(4.42), nesse ponto. 
Na Tab.4.1, são apresentados também os volumes de líquido calculados 
com as eqs.(4.36) e (4.38), (v D/) e (VG/') respectivamente, com o objetivo 
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Tabela 4.1: Pressões de vapor para o CO com a EEC de SRK 
Pcalc [KPa] Pexp [KPa] AI(%) Tr yv r yL r VGrL VDL r 
93.7145 95.5770 1.95 0.610 64.461 0.3323 0.3808 0.3742 
99.7647 101.300 1.52 0.614 61.120 0.3333 0.3818 0.3753 
119.311 120.260 0.79 0.626 52.195 0.3365 0.3851 0.3786 
200.645 202.600 0.97 0.664 32.126 0.3475 0.3960 0.3897 
300.086 303.900 1.26 0.697 21.927 0.3585 0.4065 0.4004 
316.991 318.780 0.56 0.702 20.978 0.3602 0.4081 0.4020 
406.831 407.700 0.21 0.724 16.598 0.3689 0.4161 0.4102 
504.333 506.500 0.43 0.745 13.452 0.3776 0.4239 0.4182 
680.460 679.040 0.21 0.776 10.094 0.3926 0.4368 0.4315 
708.530 709.100 0.08 0.780 9.6603 0.3949 0.4387 0.4335 
995.333 990.570 0.48 0.819 6.8783 0.4183 0.4589 0.4533 
1219.00 1216.00 0.25 0.844 5.5294 0.4367 0.4754 0.4683 
1244.45 1237.10 0.59 0.846 5.4338 0.4389 0.4773 0.4700 
1550.08 1539.20 0.71 0.875 4.2637 0.4656 0.4987 0.4909 
1626.78 1621.00 0.36 0.882 4.0103 0.4726 0.5041 0.4963 
2033.99 2026.00 0.39 0.914 3.0604 0.5137 0.5342 0.5269 
2167.61 2153.80 0.64 0.923 2.8328 0.5292 0.5451 0.5380 
2743.80 2732.10 0.43 0.960 2.0081 0.6134 0.6049 0.5972 
3230.86 3226.20 0.15 0.987 1.4528 o. 7400 0.7007 0.6862 
3447.76 3448.10 0.01 0.998 1.1558 0.8688 0.8178 0.7930 
3498.82 3498.00 0.02 1.000 1.0685 0.9662 1.0000 1.0000 
de avaliar os volumes de líquido calculados com a equação de Soave-Redlich-
Kwong. 
O comportamento das pressões de vapor calculadas em relação às pressões 
experimentais (Apêndice I) é apresentado nos gráficos da Fig.4.4, para algu-
mas substâncias, dentre as analisadas, utilizando a EEC de Soave-Redlich-
Kwong. 
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Figura 4.4: (Pv)calc vs. Te (Pv)exp vs. T com a EEC de SRK:(a)monóxido 
de carbono, (b )meti] cloreto, (c )metano, ( d)etanol, (e )tiofeno, ( f)piridina. 
4.3.2 Equação de Peng-Robinson 
A equação de Peng-Robinson[l3] é 
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p = RT _ a(T,w) 
V - b V (V +b) + b (V - b) 
onde: 
a= 0.45724 R~=} a (T, w), b = 0.07780~' [11]. 
Sabendo que 
e no ponto crítico, 




sendo o sub-índice c referente ao ponto crítico, a eq.(4.45) escrita em função 
das propriedades reduzidas tem a forma 
( 4.46) 
com sa = 0.45724; sb = 0.07780 e Z, = 0.3074. 
O valor do fator de compressibilidade crítico pode ser calculado com a 
eq.(4.29), ou com a eq.(4.46) no ponto crítico, de onde obtém-se a equação 
cúbica 
( 4.47) 
Calculado Z" uma vez que no ponto crítico, todas as propriedades reduzi-
das são iguais a um; pode-se agora calcular os volumes molares reduzidos das 





Tendo os volumes de líquido e vapor calculados, a energia de Helmholtz é 
calculada pela integral da eq.(4.31), onde Pr (V,., Tr) é definido pela eq.(4.46). 
Seguindo o procedimento descrito para a equação de Soave-Redlich-Kwong, 
obtém-se uma relação para o Lr (Tr) como a eq.(4.24); partindo então para 
o cálculo das constantes da eq. ( 4. 26) e finalmente, calculando as pressões de 
vapor, com uma equação na forma da eq.(4.27), deduzida a partir da equação 
de Peng-Robinson. 
Resultados 
Os resultados encontrados para as pressões de vapor, desvios relativos mé-
dios e volumes molares de líquido e vapor para o monóxido de carbono, es-
tão na Tab.4.2, juntamente com os volumes molares de líquido preditos pela 
equação do DIPPR (VD/), eq.(4.36), e pela relação de Gunn e Yamada[37], 
(VG/), eq.(4.38). 
Nos gráficos da Fig.4.5 estão representados o comportamento de pressões 
de vapor calculadas com a temperatura para algumas substâncias, quando 
se utiliza a equação de Peng-Robinson. 
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Figura 4.5: (Pv)calc vs. Te (Pv)exp vs. T com a EEC de PR:(a)monóxido de 
carbono, (b)metil cloreto, (c)metano, (d)etanol, (e)tiofeno, (f)piridina. 
Obs. : Na Tab.4.2, ,6.2 (%) corresponde aos desvios relativos obtidos com a 
equação de Peng-Robinson[l3]. 
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Tabela 4 2· Pressões de vapor para o CO com a EEC de PR ..
Pcalc [KPa] Pexp [KPa] A2 (%) Tr yv r yL r VGL r VDL r 
95.3927 95.5770 0.19 0.610 69.798 0.3190 0.3808 0.3742 
101.451 101.300 0.15 0.614 66.174 0.3199 0.3818 0.3753 
121.013 120.260 0.63 0.626 56.496 0.3229 0.3851 0.3786 
202.203 202.600 0.20 0.664 34.729 0.3331 0.3960 0.3897 
301.174 303.900 0.90 0.697 23.667 0.3433 0.4065 0.4004 
317.975 318.780 0.25 0.702 22.638 0.3449 0.4081 0.4020 
407.257 407.700 0.11 0.724 17.886 0.3530 0.4161 0.4102 
504.120 506.500 0.47 0.745 14.474 0.3613 0.4239 0.4182 
679.113 679.040 0.01 0.776 10.831 0.3754 0.4368 0.4315 
707.004 709.100 0.30 0.780 10.360 0.3776 0.4387 0.4335 
992.244 990.570 0.17 0.819 7.3430 0.3999 0.4589 0.4533 
1214.95 1216.00 0.09 0.844 5.8804 0.4177 0.4754 0.4683 
1240.33 1237.10 0.26 0.846 5.7767 0.4198 0.4773 0.4700 
1545.13 1539.20 0.39 0.875 4.5086 0.4457 0.4987 0.4909 
1621.66 1621.00 0.04 0.882 4.2340 0.4525 0.5041 0.4963 
2028.51 2026.00 0.12 0.914 3.2057 0.4930 0.5342 0.5269 
2162.18 2153.80 0.39 0.923 2.9596 0.5083 0.5451 0.5380 
2739.06 2732.10 0.26 0.960 2.0697 0.5928 0.6049 0.5972 
3228.15 3226.20 0.06 0.987 1.4739 0.7223 0.7007 0.6862 
3447.25 3448.10 0.03 0.998 1.1685 0.8681 0.8178 0.7930 
3499.09 3498.00 0.03 1.000 1.0785 0.9612 1.0000 1.0000 
126 
4.3.3 Equação de Van der Waals 
A equação de Van der Waals[lü], 




escrita na forma adimensional fica, 
p _ Tr Sa 
r- V,.Zc- Sb (ZcV,.) 2 
d 27 I z 3 on e Sa = 64 , Sb = g e c = g · 
(4.49) 
Com a eq. ( 4.29), obtém-se facilmente o valor do fator de compressibilidade 
crítico. 
A eq.(4.49) na forma cúbica, permite calcular os volumes molares reduzi-
dos de líquido e vapor. A forma cúbica resultante é 
( 4.50) 
Calculando a energia de Helmholtz pela eq.(4.31), chega-se a uma relação 
do tipo : 
( 4.51) 
Segue-se então o mesmo procedimento descrito na equação de Soave-
Redlich-Kwong e Peng-Robinson, para encontrar o parâmetro LI-r (Tr) e con-
sequentemente calcular pressões de vapor para algumas substâncias. 
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Resultados 
A Tab.4.3 contém os resultados encontrados de pressão de vapor, e 
desvios relativos precentuais e volumes reduzidos molares para o monóxi-
do de carbono, quando se utiliza a equação de estado cúbica de Van der 
Waals para calcular os volumes das fases e a energia livre de Helmholtz com 
a eq.(4.51). Os volumes reduzidos molares das fases líquida preditos pelas 
eqs.(4.36) e (4.38), (VD/) e (VG/) respectivamente, são apresentados na 
tabela. 
A Fig.4.6 contém o comportamento de pressões de vapor calculadas uti-
lizando a equação de Van der Waals, para algumas substâncias. 
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Figura 4.6: (Pv)calc vs. Te (Pv)exp vs. T com a EEC de VdW:(a)monóxido 
de carbono, (b)metil cloreto, (c)metano, (d)etanol, (e)tiofeno, (f)piridina. 
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Tabela 4 3· Pressões de vapor para o CO com a EEC de VdW ..
Pcalc [KPa] Pexp [KPa] .Ó.s (%) Tr yv r yL r VGL r VDL r 
103.440 95.5770 8.23 0.610 58.008 0.4365 0.3808 0.3742 
109.460 101.300 8.06 0.614 55.029 0.4377 0.3818 0.3753 
128.810 120.260 7.11 0.626 47.069 0.4416 0.3851 0.3786 
207.799 202.600 2.57 0.664 29.154 0.4551 0.3960 0.3897 
302.196 303.900 0.56 0.697 20.032 0.4683 0.4065 0.4004 
318.103 318.780 0.21 0.702 19.181 0.4704 0.4081 0.4020 
402.379 407.700 1.31 0.724 15.253 0.4808 0.4161 0.4102 
493.464 506.500 2.57 0.745 12.429 0.4912 0.4239 0.4182 
658.150 679.040 3.08 0.776 9.4039 0.5089 0.4368 0.4315 
684.350 709.100 3.49 0.780 9.0136 0.5117 0.4387 0.4335 
954.868 990.570 3.60 0.819 6.4968 0.5394 0.4589 0.4533 
1168.47 1216.00 3.91 0.844 5.2727 0.5611 0.4754 0.4683 
1193.25 1237.10 3.55 0.846 5.1844 0.5638 0.4773 0.4700 
1491.33 1539.20 3.11 0.875 4.1161 0.5959 0.4987 0.4909 
1566.84 1621.00 3.34 0.882 3.8855 0.6042 0.5041 0.4963 
1977.22 2026.00 2.41 0.914 3.0112 0.6565 0.5342 0.5269 
2115.00 2153.80 1.80 0.923 2.7988 0.6786 0.5451 0.5380 
2721.60 2732.10 0.38 0.960 2.0285 0.7914 0.6049 0.5972 
3244.73 3226.20 0.57 0.987 1.4983 0.8442 0.7007 0.6862 
3457.10 3448.10 0.26 0.998 1.2070 0.9128 0.8178 0.7930 
:1498.84 3498.00 0.02 1.000 1.0617 0.9695 1.0000 1.0000 
obs. Ll3 (%) ---+ desvios relativos obtidos com a equação de Van der 
Waals[lü]. 
4.4 Procedimento de Cálculo 
O esquema do procedimento de cálculo de pressão de vapor utilizando 
as relações c bicas descritas, é demonstrado na Fig.4. 7. 
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Figura 4.7: Procedimento de cálculo de pressão de vapor. 
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4.5 Análise dos Resultados 
A Tab.4.4 contém os desvios relativos médios percentuais de pressão 
de vapor calculada para 27 substâncias analisadas, utilizando as três EEC. 
Observando a Tab.4.4, verifica-se que a equação de Peng-Robinson (.ó.2 ) 
apresentou menores desvios de pressão de vapor, embora a equação de Soave-
Redlich-Kwong (.ó.l) também apresentou desvios pequenos. A equação de 
Van der Waals (.ó.a) conforme já era de se esperar, apresentou os maiores 
desvios de pressão de vapor, com exceção de algumas substâncias, corno 
o dissulfeto de carbono (CS2) e o nitrometano (CH3N02 ), para quais a 
equação de Van der Waals apresentou menores desvios relativos, embora as 
outras duas equações também apresentassem desvios pequenos. Este caso à 
parte, deve-se à faixa de temperatura das pressões de vapor experimentais, 
que está em 0.6 < Tr < 0.7; enquanto as outras substâncias apresentam 
dados até a temperatura crítica, região na qual a equação de Van der Waals 
não apresenta boa predição do comportamento PVT de substâncias puras. 
O n° entre ( ) na Tab.4.4 corresponde ao n° de pontos experimentais, e 
Ll1 -t desvios obtidos com a eq. de Soave-Redlich-Kwong, 
Ll2 -t desvios obtidos com a eq. de Peng-Robinson, 
Ll3 -t desvios obtidos com a eq. de Van der Waals. 
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Tabela 4 4· Desvios médios de pressão de vapor para as três EEC ..
Substância .6.1 (%) .6.2 (%) .6.a (%) 
Ar - Argônio (13) 0.85 1.00 2.46 
CH3Cl - Metilcloreto (13) 0.36 0.22 2.23 
CH3F - Meti! Fluoreto (13) 4.34 3.10 2.14 
CH3N02 - Nitrometano (8) 1.32 0.56 0.13 
CH4 -Metano (78) 1.27 0.36 1.61 
CO- Monóxido de Carbono (21) 0.57 0.24 2.86 
CS 2 - Dissulfeto de Carbono (12) 1.70 2.82 0.09 
C2H4 - Etileno (30) 0.87 2.51 3.42 
C2H402 - Meti] Formato (18) 8.09 0.68 3.32 
C2HsO- Dimetil Éter (15) 1.96 1. 73 4.15 
C2HsO- Etano! (36) 0.16 0.62 3.60 
C3Hs - Propileno (84) 1.09 1.17 2.55 
C3Hs0- Acetona (48) 1.45 1.24 2.03 
C3H8 - Propano (60) 1.98 1. 73 2.50 
C3HgO - Isopropanol (34) 0.67 1.52 3.21 
C3HsO - n-Propanol (36) 1.81 1.46 4.02 
C4H40- Ft1rano (13) 0.84 2.40 1.39 
C4H4S - Tiofeno (13) 0.46 0.42 2.67 
C4H8 - Isobuteno (19) 1.97 4.31 4.56 
C4H10 - n-Butano ( 44) 1.08 0.55 2.53 
C4H100 - Dietil Eter (16) 0.80 1.65 3.07 
CsH5 N- Piridina (38) 0.61 1.48 2.81 
CsH 10 - 1-Penteno ( 28) 1.79 0.90 2.23 
CsHsO - Feno! ( 47) 5.02 4.89 2.86 
CsH12 - Ciclohexano (54) 1.40 1.33 2.62 
CsH14 - n-Hexano (24) 4.29 1.56 2.01 
C8H10 - Etil Benzeno (38) 1.14 0.35 3.22 
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Pelos resultados apresentados na Tab.4.4, verifica-se a possibilidade de 
cálculo de equilíbrio de fases, evitando a região instável, através da introdução 
de um parâmetro L:. (T), que pode ser ajustado aos dados experimentais, e 
que não interfere na equação de estado, ou seja, pode-se calcular pressões de 
vapor, sem que seja preciso ajustar constantes de uma equação de estado. 
Agora, comparando o valor médio dos desvios entre as 27 substâncias da 
Tab.4.4, encontra-se para a equação de Soave-Redlich-Kwong, 1. 77 %; para 
a equação de Peng-Robinson, 1.51 %; e para a equação de Van der Waals, 
2.60 %. Depreende-se então que entre as substâncias estudadas, as EEC de 
Soave-Redlich-Kwong e Peng-Robinson apresentaram desvios com pequenas 
diferenças, sendo ambos inferiores a 2 %, enquanto a EEC de Van der Waals, 
apresentou um valor médio entre as substâncias de quase 3 %. 
Observa-se nas Tabs.4.1, 4.2 e 4.3 para cada equação c bica estudada, 
que os volumes molares de líquido calculados, em especial para as equações 
de Soave-Redlich-Kwong e Peng-Robinson, se comparados com os volumes 
preditos pelas eqs.( 4.36) e ( 4.38), apresentam maiores desvios na região de 
temperaturas menores e esses desvios tendem a diminuir à medida que a tem-
peratura se aproxima da temperatura crítica, onde V,. __.. 1.0. Com a equação 
de Van der Waals, os volumes calculados para a fase líquida apresentam 
desvios em relação aos valores preditos em toda a faixa de temperatura, não 
diminuindo com o aumento da temperatura, com exceção no ponto crítico. 
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CONCLUSÕES 
Com os resultados obtidos, verifica-se que os três métodos utilizados po-
dem calcular pressões de vapor com pequenos desvios em relação a valores 
experimentais. 
O ajuste de constantes das equações de Wagner, Antoine e do DIPPR, 
a dados experimentais de pressões de vapor, melhora muito os resultados, 
se comparados àqueles obtidos utilizando coeficientes tabelados. Entre essas 
três equações, a equação de Wagner obteve os menores desvios de pressão 
de vapor, ficando o desvio médio em torno de 0.70 %, apesar que as três 
resultaram em desvios médios pequenos; com a equação do DIPPR o desvio 
médio foi de 0.88% e com a equação de Antoine, de 1.16 %. Uma vantagem 
nas equações de Wagner e DIPPR em relação à equação de Antoine, é o 
maior n mero de parâmetros ajustáveis. Na equação de Wagner, a pressão 
crítica foi considerada um parâmetro ajustável, pois os resultados de pressão 
crítica experimentais são de baixa precisão se comparados com os valores de 
temperatura crítica experimentais, além do fato que obter pressões críticas 
dos dados experimentais permite obter melhores resultados de pressões de 
vapor calculadas. 
Verificou-se também que a equação de Wagner concordou com o com-
portamento descrito por McGarry para calcular entalpias de vaporização, 
que apresentam um valor mínimo a um certo valor de temperatura reduzida 
definido em função da temperatura normal de ebulição. A equação do DIPPR 
também apresentou esse mínimo embora os valores de temperatura reduzida 
foram obtidos com a equação de vVagner. Esse comportamento, observado 
por Waring em 1954 utilizando a equação de Clausius-Clapeyron para cal-
cular entalpias de vaporização, não é apresentado pela equação de Antoine, 
mas essa equação é ainda muito utilizada devido aos resultados obtidos de 
alta precisão de pressão de vapor. 
O segundo método, que corresponde à integração numérica da equação 
de Clausius-Clapeyron, apresentou desvios pequenos, salvo algumas exceções, 
levando em consideração que tal método sofreu muitas simplificações, o que 
poderia alterar os resultados. Comparando as três EEC, verifica-se que não 
há discrepâncias significativas entre os resultados obtidos. Analisando as 
quatro relações para entalpia de vaporização utilizadas neste procedimento, 
verificou-se melhores resultados de pressões de vapor com a correlação de 
Pitzer, embora compatíveis com a equação do DIPPR e a equação ajustada, 
e consideravelmente menor que utilizando relações de capacidades caloríficas. 
Contudo, em geral, é possível utilizar os resultados obtidos com a equação do 
DIPPR e equação de ajuste como formas de verificação, independentes, da 
equação de Pitzer. Uma possível origem para as pequenas diferenças encon-
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tradas entre a relação de Pizer e a equação ajustada com dados de entalpias de 
vaporização experimentais, pode estar relacionada com a pequena quantidade 
de dados experimentais disponíveis e limitados à região normal de ebulição, 
o que levou a uma extrapolação da equação em temperaturas maiores até a 
região crítica, apoiada na concordância da equação com o comportamento de 
entalpias de vaporização com a temperatura, inclusive no ponto crítico, onde 
é!.Hv (Te) ---+ O. Outro fato importante a considerar é o n rn ero reduzido de 
parâmetros se comparada com as demais. A equação do DIPPR apresenta 
quatro parâmetros obtidos para cada substância, a relação de Pitzer contém 
quatro constantes além de propriedades corno a temperatura crítica, o fa-
tor acêntrico e a constante dos gases ideais; e a equação ajustada tem duas 
constantes específicas para cada substância, podendo levar a ajustes menos 
precisos. 
A hipótese de assumir capacidade calorífica da fase vapor com comporta-
mento ideal na utilização de capacidades caloríficas para obter urna relação 
para a entalpia de vaporização, pode ser um fator que ocasionou os desvios 
elevados para essa relação, urna vez que as pressões de vapor utilizadas estão 
distantes de urna pressão de estado ideal, mas a aproximação foi necessária, 
devido à relação proposta para a função é!. V (F), dado a natureza c bica das 
equações utilizadas. 
Urna atenção especial deve-se ao procedimento de cálculo de pressões 
de vapor, utilizando o critério generalizado de Maxwell, que apresenta a 
vantagem de se ter uma descrição mais realista da região bifásica, além do 
fato que este procedimento não altera a equação de estado, pois consiste na 
introdução de um parâmetro ajustável para corrigir a energia de Helrnholtz 
da fase líquida aos dados experimentais. Os resultados encontrados com 
este método foram muito próximos dos valores experimentais, para as três 
EEC utilizadas. Com a equação de Van der vVaals, o desvio médio entre 
27 substâncias ficou em torno de 2.60 %, para a equação de Soave-Redlich-
Kwong, foi de 1.77% e para a equação de Peng-R.obinson, 1.51 %. 
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Apêndice A 
Referências de Pressões de 
Vapor Experimentais 
SUBSTÂNCIA Ref (Pv)exp 
Ar (13) - argônio (38, 39] 
CH Cl3 ( 15) - clorofórmio [38] 
CH3Cl (13) - meti! cloreto [40, 41] 
CH3F (13) - meti! fluoreto (38, 42] 
CH3NOz (8) - nitrometano [43] 
CH4 (78) - metano [44, 45] 
CH40 (18) -metano] [46, 47] 
CH5 N (10) - metilamina [48] 
CO ( 21) - monóxido de carbono [49, 50] 
CS 2 (12) - dissulfeto carbono [51, 52] 
CzHCb (17) - tricloroetileno [38, 53] 
C2H3N (13) - acetonitrila [54] 
CzH4 (30) - etileno (45, 55, 56] 
C2H40 (19)- acetaldeído [57, 58, 59] 
CzH40 (18)- óxido de etileno [48, 53] 
CzH402 (18) - metil formato [60] 
C2H60 (24) - dimetil éter [48] 
C3H6 (108) - propileno [61, 62, 63, 64, 65, 66, 67, 68, 69] 
C3H60 (77) - acetona [70, 71' 72, 73] 
C3H60 (15) - n-propionaldeído [57, 74, 75] 
C3Hs (90) - n-propano [65, 67, 76, 77, 78, 79, 80, 81, 82, 83, 84] 
C3HsO (34)- iso-propanol [85, 86, 87] 
C3H8 0 ( 48) - n-propanol [60, 85, 88, 89] 
C3H9 N (13) - trimetilamina [90, 91] 
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SUBSTANCIA Ref (Pv)exn 
C4H40 (19)- furano [92, 93) 
C4H4S (41)- tiofeno [38, 94, 95) 
C4H6 ( 16) - etil acetileno [96) 
C4Hs ( 19) - isobuteno [97, 98) 
C4Hw (61) - n-butano [99, 100, 101, 102, 103) 
C4H100 (16)- dietil éter [104) 
C4H100 (40)- sec-butanol [88, 105, 106) 
C4H100 (26) - tere-butano! [88, 106) 
C4HuN (11)- n-butilamina [107) 
C5H5 N ( 46) - piridina [93, 108) 
CsHIO (28) - 1-penteno [109, 110, lll, ll2) 
C5H100 (14) - dietil cetona [113, 114) 
CsH12 (44)- neopentano [115, 116, 117, 118, 119) 
C6H6 ( 88) - benzeno [51, 120, 121, 122, 123, 124, 125] 
C6H60 (68) -feno! [126, 127] 
C6H1N (30) - anilina [38, 128, 129] 
C6H12 (93) - ciclohexano [125, 130, 131, 132, !33, !34] 
C6H120 (24) - 3-hexanona [135] 
C6H14 (14) - 2,3-dimetil butano [131, 136, 137] 
C6H14 ( 42) n-hexano [130, 137, 138, 139, !40, 141) 
C6H140 (13) 2-hexanol [142] 
C7H60 (10)- benzaldeído [143, 144] 
C1 H8 ( 45) - tolueno [51, 131, 145, 146, 147] 
C1H!6 (79) n-heptano [140, 148, 149, 150, 151, 152, 153, 154, 155] 
C8H!O (58) - etil benzeno [124, 1"16, 156, 157, 158) 
C8 H 1s (52) n-octano [148, 149, 159, 160] 
C9H10 (39) indano [161, 162, 163, 164] 
CgH2o (38) n-nonano [148, 154, 165] 
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Apêndice B 
Referências de entalpia de 
vaporização experimentais 
SUBSTÂNCIA Ref ( !::,.Hv) exn 
CHC!3 (15) -clorofórmio [166] 
CH40 (18) -metano! [167, 168] 
CHsN (10) - metilamina [58, 169] 
CzHCb (17) - tricloroetileno [169, 170] 
CzH3N (13) - acetonitrila [171, 172] 
CzH40 (19)- acetaldeído [169, 173, 174] 
CzH40 (18) -óxido de etileno [175, 176] 
CzHBO (24) - dimetil éter [177] 
C3 Hs0 ( 15) - n-propionaldeído [75, 169] 
C4H40 (19)- furano [92, 180, 181] 
C4H4S (41)- tiofeno [182] 
C4H6 (16) - etil acetileno [96, 178] 
C4HwO ( 40) - sec-butanol [183, 184, 185] 
C4H100 (26) - tere-butano! [183, 185, 186, 187] 
C4H11 N (11)- n-butilamina [107, 188, 189] 
C5 HsN ( 46) - piridina [180, 190] 
C5 H 10 O ( 14) - dietil cetona [191] 
CsH12 (44)- neopentano [136, 160, 169, 192, 193] 
CsHG (88) -benzeno [167, 169, 194, 195] 
CsH12 (93) - ciclohexano [167, 196, 197, 198, 199] 
C6H1z0 (24) - 3-hexanona [191] 
C6 H14 (14) - 2,3-dimetil butano [200, 201] 
CsH14 (42) n-hexano [169, 195, 202, 203] 
C6H14Ü (13) 2-hexanol [168] 
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SUBSTANCIA Ref (C,. H,) exp 
C8 H 1s (52) n-octano [169, 203, 209, 210, 211, 212] 
C7 H16 (79) n-heptano [169, 203, 204, 205, 206] 
C9 Hw (39) indano [163, 164, 169] 
C9 H2o (38) n-nonano [169, 213] 
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Apêndice C 
Constantes ajustadas da 
eq.(3.42) 
SUBSTANCIA A.109 B.108 
CHCh (15) - clorofórmio 4.54578 2.16873 
CH4 O ( 18) - metano] 3.10487 1.92671 
CH5N (10)- metilarnina 4.36201 2.69954 
C2HCb ( 17) - tricloroetileno 4.65312 1.92402 
C2H3N (13) - acetonitrila 4.38607 2.05216 
C2H4 O ( 19) - acetaldeído 8.22365 1. 71436 
C2H40 (18)- óxido de etileno 2.94125 3.33789 
C2H60 (24)- dimetil éter 6.15424 3.02988 
C3H60 (15)- n-propionaldeído 5.24304 2.10664 
C4H4 0 (19)- furano 5.61779 2.20572 
C4 H4 S (41)- tiofeno 5.20263 1.82041 
C4H6 ( 16) - etil acetileno 5.91474 2.44251 
C4H100 (40)- sec-butanol 2.63512 1.5188 
C4Hw0 (26)- tere-butano! 3.86412 1.23586 
C4HuN (11)- n-butilamina 5.2234 1.61492 
C5H5N ( 46) - piridina 4.76703 1.56785 
C5H100 (14)- dietil cetona 4.52998 1.63144 
C5H12 (44) - neopentano 1.88055 4.23116 
C6H6 (88) - benzeno 3.02079 2.41194 
C6H 12 (93) - ciclohexano 2.92302 2.50713 
C6H120 (24) - 3-hexanona 4.10997 1.54948 
CsH14 (14)- 2,3-dimetil butano 2.79939 2.91360 
CsH14 (42) n-hexano 3.48153 2.39129 
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SUBSTANCIA A.109 B.lüs 
C6H14Ü (13) 2-hexanol 4.91871 0.70532 
C7H16 (79) n-heptano 4.16570 1.81197 
CsH1s (52) n-octano 3.77560 1.63805 
C9Hw (39) indano 4.12647 1.33276 
C9H2o (38) n-nonano 3. 75621 1.42231 
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